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صدق الله العلي العظيم 


بعد نفاذ النسخ المطبوعة في الطبعة الأولى وزيادة الطلب على كتاب 
(مبادئ الثرموديناميك) ۾ التوكل على الله بالشروع للأعداد للطبعة الثانية. ع 
إجراء تصحيح للأخطاء المطبعية التي ظهرت في الطبعة الأولى إضافة إلى إجراء 
بعض الإأضافات الضرورية. 
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مقرسة الطبعة الأولى 


مقدمة الطبعة الأولى 


يعتمد هذا الكتاب (مباديء الثرموديناميك) بوصفه كتابا منهجياً لطلبة 
الصفوف الثانية لاقسام الكيمياء في كليات العلوم ني الجامعات العراقية وهو 
منهج المتبع نفسه في اقسام الكيمياء في كليات التربية. وقد لاحظت من خلال 
قيامي بتدريس مادة الكيمياء الفيزياوية في الجامعات العراقية وبعض الجامعات 
العربية وجود نفور عند أغلب الطلبة من هذه المادة ووجدت ان السبب هو 
وجود ضعف في فهم مادة الرياضيات وينعكس ذلك سلبا على تقبل الطلبة لادة 
الكيمياء الفيزياويةء لذلك تم اعتماد اسلوب مبسط في تاليف الكتاب مجحيث يمكن 
استيعابه بسهولة وبالاعتماد على المعلومات الاساسية في مادة الرياضيات والتي 
تعلمها الطالب خلال دراسته في المرحلة الاعدادية. 

0 ا 
وقوانينها المختلفة ومن ثم القوانين الاربعة للثرموديناميك وبعدها تم الانتقال الى 
السوائل وخواصها ثم الحاليل وخواصها المختلفة والعلاقات الثرموديناميكية ها. 
لقد تم في الفصل الرابع عشر توضيح فكرة اساسية عن الشرموديناميك 
الاحصائي وعن الخواص العيانية والخواص امجهرية. 

لد تم وضع عشرة امثلة محلولة في نهاية كل فصل من الفصول وع 
اعتماد الوحدات بأآنظمة ختلفة لكي يتعود الطالب على استخدام انظمة 
الوحدات المختلفة. 


| 


مقرمة الطليدة الأولى 


ويعد هذا الكتاب مصدرا مهما لطلبة الدراسات العليا الذين يدرسون 
مادة الثرموديناميك كما يعد كذلك مصدرا مهما لطلبة اقسام الفيزياء واهندسة 
وعلم المواد والصيدلة الذين يدرسون مادة الثرموديناميك الكلاسيكي 
وال وتاك الاحصائي. 

اتمنى ان اكون قد ساهمت مساهمة متواضعة في رفد المكتبة العربية باحد 
المصادر العلميةء ومن الله التوفيق. 
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الفصيل الأول الخواحب العامة للغازان 


الفصل الأول 
الخواص العامة للغازات 
General Properties of Gases‏ 

Introduction dadaa l—i 

المشاهدات التجريبية للغازات تين أن الغاز ليس له حجم ثابت» ولیس له 
شکل ثابت حيث أن دقائقه نملا الإناء الذي توضع فيه مهما کان حجمه ومهما 
كان شكله. إن سبب ذلك يعود إلى أن دقائق الغاز تتحرك بسرعة كبيرة جداً 
وبصورة عشوائية» وإن المسافات البينية بينها كبيرة بما فيه الكفاية إلى الحد الذي 
لا يمكن إعاقة حركتها نتيجة للتجاذب الموجود بين هذه الدقائق. 

الكثافة القليلة للغازات عند مقارنتها مع الحالة السائلة والصابة دليل آخر 
على أن المسافات بين دقائقها كبيرة جداً. إن مول واحد من الم السائل عند 
0م وتحت ضغط 1 جو يشغل حجماً وقدره 18.8سم” بينما تحتل الكمية 
E‏ ا 0سم“ آي 
أن حجم الكمية نفسها من الغاز اكبر بأكثر من 1600 مرة من حجم السائل في 
الظروف نفسها. 


من الخواص المميزة للغازات بأنها تتصرف (تقريباً) بنفس الطريقة عند 
تغير الضغط أو درجة الحرارة وبهذه الخاصية تختلف تماما عن المواد السائلة 
EÊ‏ 


.گگگ 
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2-1 ضفط الفاز Gas ۴۲u‏ 
القيخط هر القرء الا على وحة الاج رالا اط ي عى قا 
دفائقه (جزئيات كانت أو ذرات أو ايونات) تضغط على جدار الإناء الذي 
تحتويه. تتحرك دقائق الغاز داخل المنطاد بسهوله وبحرية وتحصل اصطدامات 
كثيرة جدا (يصل عددها الى الاف البلايين من التصادمات في منطاد صغير خلال 
الثانية الواحدة). وتكون هذه التصادمات بين دقائق الغاز وكذلك بين الدقائق 
وجدار المنطاد (لاحظ الشكل 1-1). إن قوة تأثير كل تصادم منفرد تكون 
صغيرة جدا حيث لا يمكن قياسها بسهولةء ولكن هذا العدد الهمائل من 
التصادمات قوة معتبرة يمكن قياسها وهذه هي التى تمل ضغط الغاز داخل 
منطاد .يشل ١‏ الضغط الداخلي الذي يولده الغاز. 


شکل 1-1 ضغط الغاز داخل النطاد 
اللاسطوانة لابد من وجود ثقل معين نضعه فوق المکبس ولیکن وزنه (۴) حيث 
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انه ثل القوه المسلطة على المكبس وهذه القوة توازن القوة المسلطة من قبل الغاز 


لكي ترفع الكبس إلى الأعلى. 


۳ 
إن ضخط الخاز مشل (-7) حيث أن 4 تمشل مساحة المقطع العرضى 
للمکبس. 
للوحدات 1؟ وهذا الرمز المستخدم للتعبير الفرنسي عن النظام العا لمي للوحدات 
.1٩ International d’ Unitês‏ یعرف الباسکال بانه نیوتن واحد على 
المتر المربع. 
Pa=1 Nm‏ 1 
Pa=1 Kgm'sٌ‏ 1 
الحدول ]-1 وحدات أأض ذط الختلفة ورمز کل وحلده من هذه 
الوحدات. 
جدول 1-1 وحدات الضغط المختلفة 
ا سا إا اس 
L1‏ 
تور Torr‏ 


133322Ba 
millimeter of mercury ۰ 2 


133.322Pa 
6.894757 k Pa 


pound per square inch 2 2 اء‎ 


الغاز) هي التي تحدد قيمة ضغط الغاز. الشكل 2-1 يوضح الفرق مابين الضغط 
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في محتوبين» حيث ان عدد التصادمات في المستوى 0 أكثر من عدد التصادمات في 
الحتوى ه وبذلك يكون الضغط في طا اكبر منه في ۵ 


شكل 2-1 علاقة عدد التصادمات بالضغط 


1-2-1 مفياس الضغفط الچوي ءء840 The‏ 


المغال الذي ذكرناه في الفقرة السابقة حول ضغط الغاز في المنطاد» هنالك 
| ضغط يقابله من الخارج» وهو الضغط الذي يسلطه الهمواء الخارجي ويكون تاثيره 
مقابل تاثير الضغط الداخلي للغاز في المنطاد وكما هو موضح في الشكل 3-1. 
۴۸ يئل اأضغط الخارجی الذي تسلطه دقائق الهواء على سطح المنطاد. 
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شكل 3-1 الضغط الجري 
إن عمود المواء الموجود فوق سطح الارض يسلط قوة على كل سم 
مكافئة لكتلة قدرها 1034غم وذلك لأنه وحسب قانون نيوتن 
f = ma 1-1‏ 
RE EE‏ و N‏ و ال الارف 
وقدرة 9.8م ثا” 


f 101375Kgm “g7 


- = 10340Kgm 7 


1 9,8 ms 


= 1.034gcm 


بحتوي مقياس الضغط الجوي (الباروميتر) على أنبوبة زجاجية عمودية 
مغلقة من الأعلى ومفرغة من المواء ومفتوحة من الأسفل ومخمورة بجوض من 


١ DSSS 
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السائل. يعمل الضغط الجوي على رفع مستوى السائل داخل الأنبوبة المفرغة 
ويستمر ارتفاع السائل حتى ينوازن وزن السائل في العمود مع الضغط الجوي. 
إذا كان السائل المستخدم هو الزئبق فإن السائل سيرتفع داخل الأنبوبة إلى 
0مبم وهذا الارتفاع يعود إلى الضغط الجوي القياسي عند مستوى سطح 
البحر. يوضح الشكل 4-1 مقياس الضغط الجوي (الباروميتر). 


و 


حوض الزئبق | 
شكل 4-1 مقياس الضغط الجوي (الباروميتر) 


هناك نوع آخر من الأجهزة الخاصة بقياس الضغط وتتكون من أنبوبة 
زجاجية على شكل الحرف ا وتسمى المانوميتر (ee۲عMan0m(«‏ ویستخدم 
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المانوميتر لقياس ضغط الغاز داخل أي متوى مغلق. 

هناك شکلان ختلفان للمانومیترء کما هو موضح فی الشکل 1- 5» حیٹ 
أن النوع الأول يكون مغلقا من الطرف الثاني للأنبوبة (لاحظ الشكل 5-1 أ) 
وبهذا يكون ضغط الغاز بانحتوى المراد قياس ضغطه مساوياً إل عم 

حيث آنم نشل كثافة سائل المانوميتر وع التعجيل الأرضي ني حين أن 1 
تمشل الفرق بين ارتفاع السائل في طرفي الأنبوبة. النوع الثاني يكون الطرف الثاني 
من الأنبوبة مفتوحاً وبذلك يكون ضغط الغاز في احتوى مساوياً إلى اعم مضاف 
إليه الضغط الجوي اذا كان الضغط في المحتوى الغازي أعلى من الضغط الجوي 
أو اعم مطروحاً من الضغط الجوي اذا كان ضغط الغاز في الحتوى اقل من 
الضغط الجوي وكما موضح بالشكل (5-1 ب). 


ا- مانوميتر مغلق النهاية 


الفمبل الأول ا النوامه العامة لفان أ 


mG smo os bBo 


| 


| 
open | | 


İi ||‏ هھ ا 
| |" | 
pw || | |‏ اعا ا پا | 
J‏ | ۱ 1 
رس i‏ | / ۹ 

El a _ 8 ا‎ 


1- ضغط الغاز اقل من الضغط الجوي ‏ 2- ضغط الغاز أكبر من الضغط الجوي 
ب- مانوميتر مفتوح النهاية 
شکل 5-1 آنواع ال مانوميترات 
الضغط الجوي الاعتيادي عند مستوى سطح البحر يساوي 1 جو 
ويساوي بالوحدات الاخری كما ڀأتي: 


1 atm = 760 mmHg 
= 760 Torr 
= [O12 0a1 
= 1013.25 mb 
= 14.696 1b/inُ 
= 101.325 N/ mM 
1 01 025 Ha 
= 101.325 kpa 


n 
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31 جج اlشاز: Gas Volume‏ 
يعرف حجم الغاز بأنه الفراغ الذي تتحرك فيه دقائق الغاز بجرية. إذا كان 
لدينا مزيجح من الغازات (مثل المواء الذي هو مزيج من عدة غازات) فإن 
الغازات المختلفة تحتل نفس الحجم في نفس الوقت طالما أن جميع هذه الغازات 
إمكانها التحرك جرية. 
يمكن قياس حجم الغاز بوضعه فوق سحاحة معايرة تسمى سحاحة الغاز 

.Gas burette 


إن الوحدة القياسية للحجم حسب نظام S1‏ هو المتر الملكعب («ه) ) 
وني تخصص الکیمیاء يستخدم عادة اللتر )1٤۲١(‏ والملیلیتر (1ص) 6٣‏ انان11انس. إن 
وحدات السنتيمتر الكعب (أص) أو (عع) تستخدم كذلك وهي مقاربة إلى 
مليلتر واحد. 


Temperature and Heat ةراlرجلا درجه الحرارة وكمية‎ 4 -1 

يجب أن نفرق بين درجة الحرارة وكمية الحرارة لأن الخلط بين المفهومين 
يؤدي إلى خطا كبير يقع فيه الكثير من الطلبة. 

درجة الحرارة تعني قياس معدل سرعة الحزيئات» وبمعنى آخرء عندما نقول 
آن درجة الحرارة تساوي 100 (باي وحدة من الوحدات) يعني أن كل جزيئه | 
بامكانها أن تتحرك بطريقة أسهل وكذلك أسرع من تلك التي تكون درجة | 
حرارتها 50 (مجب أن نتذكر دائما بأن حركة الجزيئات تتوقف تماما عند درجة 
الصفر المطلق» ولو أن الوصول إلى هذه الدرجة بعد مستحيلاً حتى الوقت 
ا لحاضر وسناتي لشرح ذلك بالتفصيل في الفصول القادمة إن شاء اللّه). 


الفمبل الأول الخواصب العامة للفازان 
اما كمية الحرارة (4) فإنها تعني انتقال الطاقة الناتج من الفرق بين درجات 
الحرارة (1). 


هنالك نوعان من الحواجز عند فصل أي النظام عن نظام آخر“ فإذا غ 
فصل نظامين يجاجز نفاذ لاوٍشعاع اkۈىرlاري Diathermic‏ نلاحظ انتقال الحرارة 
من اسم الحار إلى الجسم البارد في حين أن عزل نظامين عن بعضهما البعض 
مجدار غر نفاذ للإشعاع المحراري (آديباتي) Adiabatic‏ لا نرى أي انتقال 
للحرارة بين النظامين. 

يعبر عن عدم انتقال الحرارة بين نظامين معزولين مجدار نفاذ للإشعاع 


الحراري پأنه اتزان حررlري ‘Thermal Equilibrium‏ 


Zeroth Law of Thermodynamics : قانون الصفر للثر نامياك‎ 5-1 


قانون الصفر للثرموديناميك كخيره من قوانين الثرموديناميك الاخرى 
يعتمد على الملاحظة. يعتمد هذا القانون على الملاحظتين الاتيتين: 


نفرض أن لدينا النظام 4 وكان في حالة اتزان حراري مع النظام 8 
يکون في حالة اتزان حراري مع النظام .C‏ 


اذا کان لدپنا نظامان متصلان مع بعضهما البعض ولمدة زمنية كافية 
بجیث لا حصل أي تغيرات بينهماء فهذا يعني ان النظامين في حالة اتزان 
جZرlاري .Thermal Equilibrium‏ 


/ 4 
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شكل 1- 6 قانون الصفر للثرموديناميك 
هنالك عدة صيغ لقانون الصفر للثرموديناميك» منهاء الصيغة الاولى 
والتي تنص على: 
(إذا کان النظام ۸ في اتزان حراري مع 8 و 8 کان في اتزان حراري مع 
€ فإن ۸ و٤‏ في حالة اتزان حراري). 


| لصيغة الثانية تنص على : 
(لكل نظام متزن خاصية تسمى درجة الحرارة» والأنظمة الي ها درجة 
حرارة متساوية تکون متزنة حراريا). 


: الشكل 7-1 ب وضصح هذه الصيغة. 


الفصل الأول الخواب العاسة للغازان 1 


TAT ا‎ 7 Qj; = 0 


شكل 7-١‏ شكل تخطيطي لقانون الصفر للثرہوديناميك 
الصيغة الثالثة تنص على: 
(اذا كان هناك نظامين في حالة اتزان حراري» فان درجي 
حرارتیهما متساوية). 


إن قانون الصفر للثرموديناميك يفسر عمل الحرار yay Thermometer‏ 
آلة قياس درجة الحرارة» لذا إذا افترضنا أن 8 هو عبارة عن أنبوبة شعرية 


زجاجية نحتوي على سائل مثل الزئبق أو الكحول وهذا السائل يتمدد عند 
ازدياد درجة الحرارة. عندما ۸ تکون بتماس مع 8 فإن عمود السائل سيرتفع إلى 
حد معين استناداً إلى قانون الصفر للثرموديناميك» إذا كان السائل فی 8 له 
الارتفاع نفسه عندما يوضع بتماس مع ٥‏ يحب أن نستنتج بأننا سوف لن نحصل 
على آي تخیر عندما نجعل ۸ و 8 في تماس مباشر مع بعضهما البعض. أضف إلى 


o... 


الفصل الأول الخواصب العامة للغازان 
ذلك باننا نستطيع قياس ارتفاع السائل في العمود الزجاجي لکې نعرف حرارة 
الأجسام ۸ و .٤C‏ 


ادا اردنا معايرة الحرار نضعه أولاً في ماء مثلج ونؤشر مستویى ارتفاع 
السائل بالصفر (0) ثم نضعه في ماء يغلي عند ضغط 1 جو ونضع العلامة 
(100) في المكان الذي يصل إلية ارتفاع السائل في العمود ثم بعدها يتم تقسيم 
المسافة بين المستويين إلى (100) درجة. إن هذا يؤدي إلى المقياس السليليزي 
esis Scale‏ وفې هذا النظام تعلم درجة الحرارة بالعلامة (0) ويعبر عنها 
بالدرجة المئوية (©). 

تقاس درجۀ الحرارة بنظام الامو تاماك بالكلفن (Kelvin)‏ ویسمی 
المقياس بمقياس الثرموديناميك لدرجة الجm—رlرة Thermodynamic‏ 
emperature Scale‏ "ا إن العلاقة بين المقياس السليليزي ومقياس الثرموديناميك 
لدرجة الحرارة يتمثل بالعلافة الأتية: 
T1/K =0/C +2+35 1-2‏ 


The Gas Laws jll ùl 6-1‏ 
معينة من الغاز بمعادلة الحالة ويعبر عنها بالعلاقة الآتية: 
P=f(T,V,n) 1-3 |‏ 
| | 
| ا 
دراستنا لققوانين الغاز المختلفة بأن العلاقة المذكورة بالمعادلة الد ھی 


17 
| 
1 
1 


ا 
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نتيجة له القرانین كما سنجد پأنها المعادلة با اة للغاز المفالي ستحول إل 
العلاقة الاأتية: 
PV=nRT 1-4‏ 


6-1 -1 قانون وپل Boy 1's 4w‏ 
اكتشف العال الايرلسدي روبرت بويل (1627-1691) وذلك 
سنة 1661م القانون الذي يحدد العلاقة بين حجم الغاز مع ضغطه والذي 

ينص على: 
(يتناسب حجم كمية ثابتة من الغاز تناسباً عكسياً مع الضغط عند ثبوت 


درجۀ الحرارة). 
يكن آن نعبر عن القانون بالتعبير الرياضي الآتي: 
E 1-5‏ 
V۷‏ 
1-6 کمیھ تابتةۂ = ۷م 


حيث يثل ۳ ضخط كتلة معينة من الغاز و ۷ حجم الكتلة نفسها بثبوت 
درجة الحرارة. 

يمثل الشكل 8-1 العلاقة بين ضغط وحجم كتلة معينة من الغاز عند ثبوت 
درجة الحرارة وفي درجات حرارية ختلفة. نلاحظ من الرسم العلاقة العكسية 
ما بين حجم وضغط الغاز عند ثبوت درجة الحرارة ونلاحظ تغير موقع امدحني 
عن تحير درجة الحرارة. كل منحني من المنحنيات الاربعة يسمى تاثا 
حرlرl „Isotherm‏ 
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T> T> T> T, 


زيادة درجة الحرارة 


درجة الحرارة وعند درجات حرارية ختلفة 


في المعادلة6-1 نرى آن حاصل ضرب ۴۷ يساوي كمية ثابتة لذا يكن أن 
نكتب المعادلة على الشكل الآتي: 
PV, =P, 1-7‏ 

حیث آن ,۶ هو ضغط كمية محدده من الغاز حجمها ,۷ و ۶ ضغط نفس 
الكمية عندما يكون حجمها ر۷. 

لقد آو ضحت التجارب التي أجريت على قانون بويل بأن هذا القانون 
يمكن أن يطبق على الغازات الحقيقية عند الضغوط الواطئة فقط لذا يعد 


و س ٽڪک_—- 


الفصبل الأول الخواصب العامة للغازان 
e‏ ا 
قانون بویل مالا لقانون يطبق مبحالات محددة أو هو احد القوانين الحددة 
Limiting Laws‏ . 
إن سبب خضوع جيع الغازات الحقيقية لقانون ويل بغض النظر عن تأثر 
طبيعتها الكيميائية (بشرط أن يكون الضغط واطئا) يمكن تفسيره بان معدل فصل 
دقائق الخاز عن بعضها البعض عند الضغوط الواطئة كبير جداً لذا يقل تأثر 
بعضها على البعض الآخر ما يجعلها بشكل انفرادي. 


2-6-1 فانون شارل أو فانون غابلوساك : 
Charles's Law or Gay-Lussac's Law‏ 
يسمى القانون الذي يحدد العلاقة بين تغير حجم الغاز ودرجة حرارته عند 
ثبوت الضغط بقانون شارل (العالم جاکكيوس شارل 1746- 1823) أو قانون 
غايلوساك (العالم جوزيف لويس غايلوساك 1778- 1850)» حیث 
حصل الأول على نتائج غايلوساك نفسها عام 1787م ولکنه )م يقم بنشرها في 
حینها إلى أن توصل غايلو ساك للنتائج نفسها عام 1802م وقام بنشرها ينص 

| القانون على الآتي: 


ثبوت الضغط). 
يمكن أن يعبر عن القانون بالعلاقة الآترة: 
V = constant (t + 273.15C°) 1-8‏ 


إن العلاقة ا لخطية ما بين حجم كتلة معينة من الغاز ودرجة حرارته 
عند ثبوت الضغط موضحة بالشكل ۰8-1 حیث يلاحظ بآنه عند مد الخطوط 


Sooo GSS 


الفصل الأول الخواص العامة للغازان 


إلى الجسم صفر فإن نقطة التقاطع مع الحو اى عة ةدا :2 


درجة مئويۀ. 


الحجم۷ 


273°C 0°‏ 
درجة الحرارةر) | 


شكل 9-1 علاقة الحجم بدرجة الحرارة 

إن الدرجة الحرارية -273.15م تمثل درجة الصفر بالكلفن وتسمى درجة 

حرارة الثرمودينامكية (ع )1hermodynamic e” pe2‏ وتقاس بالکلفن. إن 

امعادلة 8-1 يتم تحويرها إلى الآتي: 

1-9 (ثبوتٽ lالضخط( V = (constant) Xx T‏ ) 
إن الخطوط المستقيمة الموضحة بالشكل 7-1 تسمى بالخطوط التكاتلة 
(خطوط تساوي الضغط الجوي) sإ2طهء[.‏ إن الصيغة البديلة لقانون شارل هي 


OOOO 


الفصبل الأول الخواص العامة للغازان 


1-10 (تبوت ا محجم) P = (constant) X T‏ 
پو ضح الشكل 10-1 هذه العلاقة ونلاحظ آن مد خطوط الضغط إلى 


نقطة الأصل بقطع خط درجة الحرارة عند صفر كلفن. 


Va>V2>V1 


اأ طط 


الحجم 0 


الشكل 10-1 علاقة الضغط بدرجة البرارة 


الفصبل الأول الخواص العامة للغازان 
إن التفسير المنطقى لزيادة الضغط بازدياد درجة الحرارة عند ثبوت الحجم 


بمکن أن يكون على أساس أن الزيادة في درجة الحرارة سيؤدي إلى زيادة 
معدل سرعة دقائق الغاز وإن هذه الدقائق ستصطدم بالجدار وإن زيادة 
معدل الاصطدام بالجدار ستؤدي حتماً إلى زيادة ضغط الغاز على جدار الوعاء 
الذي بحتويه. 


Avogadro's Law : قانون اودر‎ 3-6-1 


من خلال دراستنا لقانون بويل وقانون شارل وغايلوساك 1-6-1 
و 2-6-1 نلاحظ بأننا ركزنا عند ذكر العلاقة ما بين ضغط الغاز وحجمه عند 
ا درجة الحرارة وبين حجم الغاز ودرجة حرارته عند ثبوت الضغط ذكرنا 
عبارة (كمية حددة من الغاز). دعنا في هذه الآونة ندرس تأثبر كمية الغاز بإجراء 
التجربة البسيطة الاآتية: 


إذا آخذنا آنبوبق اختبار صخيرتين وتم تثبيت كل أنبوبة في اسطوانة ذات 
مكبس ملاصق لجدار الاسطوانة تقاماً وحر الحركة (يمكننا أن نفترض بأنه لا 
يوجد آي احتكاك ما بين المكبس والاسطوانة) وكما موضح بالشكل 11-1. 


+ ف بعض المصادر باز ها بام فأعدة افوکادرو Avogadro's Principle‏ ولیس قانون | 
افوكادرو لأن البعض يعتبرها بأنها عبارة عن خلاصة خبرة ويعتمد مدى تطبيقها على | 
النموذج قيد الدراسة. 


0 


TT OO ڪڪ ڪڪ‎ 


الفمبل الأول الخواب العامة للغازان 


شكل 11-1: العلاقة بين حجم الغاز B‏ 
وكمية الغاز 

إذا وضعنا 4.4غم من صلب ثاني أوكسيد الكاربون الجاف في الأنبوبة ۸ 
و 8.8 غم (ضعف الكمية) في الأنبوبة 8» فإن صلب :00 يتحول مباشرة إلى 
الحالة الغازية ويتمدد داخل الأنبوبة ويدخل الأسطوانة رافعاً الملكبس إلى 
الأعلى. عندما يتحول صلب ٥0:‏ بالكامل إلى الحالة الغازية وعند ثبوت درجة 
الحرارة نرى بأن ارتفاع المكبس في الاسطوانة 8 ضعف ارتفاع المكبس في ۸« 

وبعبارة أخرى فإن الارتفاع تضاعف نتيجة لمضاعفة كمية الغاز. 


إن هذه التجربة البسيطة تثبت آن مضاعفة عدد مولات الغاز (في الحالة 
الأولى كان عدد المولات 0.1 مول وفي الحالة الثانية كان عدد المولات 0.2 مول) 
يؤدي إلى مضاعفة حجم الغاز عند ثبوت درجة الحرارة والضغط وبهذا 
نستنتج أنه: 


ا 


الفصبل الأول الخواصب العامة للغازان 
عند ثبوت درجة الحرارة والضغط يتناسب حجم الغاز طردياً مع عدد 
هله الصيغة هي أ حد صيع فأاعدة آفوکادرو والشكل 1- 12 بین العلاقة 
مابين حجم الغاز مع عدد المولات عند ثبوت درجة الحرارة والضغط. 


عدد الو لات (1) 


| شكل 12-1 قاعدة أفوكادرو 


1 
الفصل الأول الخواص العامة للغازان 


واا عن کا ا کان اا ا 


na V 1-11 


كمية ثابئة = - 

إن الكمية الثابتة هي نفسها لجميع الغازات عند درجة حرارة 
وضغط معينين. 

إن العلاقة المذكورة أأعلاه محددة ضمن قأانون افوكادرو 
0d r0's Lav‏ والذي ينص علی: 

(عند ېوت درجة الحرارة والضغط فإن الحجوم المنساوية من الغازات 
تحنوي على نفس العدد من المولات). 

هذه صيغة اخرى من صيغ قاعدة افکادرو. 

دا کان ل الغاز هج وحجمه Vv,‏ وعدد مولاته n,‏ وغاز 1ا حجمه ر۷ 
وعدد مولاته ٨‏ وعند درجة حرارة ثابتة وضغط ثابت فإن العلاقة ما بين الغاز 4 
و طا تحدد بالمعادلة الأتية: 


7 ا 


1a nb 


الفصل الأول الخوامب العامة للغازان 
الجدول 2-1 ببين حجم مول واحد من الغازات المعروفة عند الظروف الاعتيادية (درجة 
حرارة 298.15 کلفن وضغط 1 جو). جدول 
الغازات عند الظروف الاعنيادية | 
الغاز الحجم ) 
V/ (dm? mol 7”)‏ ) 


الغاز ا مالي 24.7896 
ااا 24.8 أ 
الازگوك 24.4 | 
اني اوکسید الکاربون 24.6 ) 
النيتروجين 24.8 

الاوكسجين 24.8 


1 قانون الغازالمتالى : 

The perfect Gas Law or The Ideal Gas Law 
ودرجة الحرارة وهو دمج للمفاهيم التي تم ذكرها في قوانين بويل وشارل‎ 
| وغايلوساك.‎ 


1 الحجم عند الظروف القباسية (1؟) يساوي 1- 01" 3ل 414. 22 


o 


DD QQ 


الفصبل الأول الخواصب العامة للغازان 


شكل 1- 13 العلافة بين ضغط الغاز وحجمه ودرجة الحرارة 
عندما نحاول إيجاد علاقة ما بين المتغيرات الموجودة في الشكل 13-1 
وكذلك المعادلات الرياضية التي ثم ذكرها عند التطرق إلى قانون بويل وقانون 
شارل وغايلوساك وقانون (قاعدة) افوكادرو نجد بآنه بإمكاننا الحصول على 
المعادلة الآترة: 


PV «nT 1 13 


إن ثابت التناسب الذي يكن وضعه في المعادلة 14-1غ إيجاده تجريبياً 
ووجد بأنه ثابت لکل الغازات لذا فقد سمي بثابت الغاز 1۲اید ه6 ویرمز 
له بالحرف (8) لذا فإن المعادلة 13-1 يمكن كتابتها على الشكل الآتى: 


| PV = nRT 1-14 


الفحدل الأول الخواصب العامة للغازان 


تسمى المعادلة 14-1 بمعادلة الغاز المشالى Perfect gas equation‏ 


.Ideal gas إو‎ 


إن معادلة الغاز ا مثالي تعد من المعادلات المهمة جداً في الكيمياء الفيزيائية 
وتستخدم في اشتقاق الكثير من المعادلات الثرموديناميكية للغازات» كما آنها 
تستخدم لتحديد خواص الغازات عند ظروف محددة على سبيل المغال فإن 
الحجم المولاري للغاز المثالي عند ظروف الحيط القياسية (الظروف الاعتيادية) 
من درجة حرlرة‏ وضbi Standard Ambiant Temperature and Pressure‏ 
ووز ا ااا (5۸1) والتي تعي أن درجة الحرارة تساوي 298.15 كلفن 
وضغط واحد بار (10باسكال) يكن حسابها بسهولة من المعادلة أعلاه لنجد 
بأنها تساوي "01 1 24.791 وحسب المعادلة الآتية: 


RT _ 8.314 x10 ^x 298.15 
P 1 


= 24.791 L mol 
كما يمكننا آن نجد قيمة الحجم المولاري عند الظروف القياسية من حرارة‎ 
(STP) Î ویر مز ا اختصار‎ Standard remperature and Pressure biضy‎ 
وعندها تكون درجة الحرارة مساوية الى الصفر المئوي وضغط واحد جو حيث‎ 
آنه يساوي "22.414101 وکما ي المعادلة الاتية:‎ 


Vm & 


_ 8.206x10 7x275 
1 


Vm 
— 22.414 L mol 
OND OE ONS 
الظروف عندما تتخير درجة حرارة وضغط كتلة معينة من غاز مثالي لكي يشغل‎ 


کک 6 


الفصل الأول الخواحب العامة للغازان 


CnC = 2 -‏ ا 


۷١‏ عند درجة حرارة مقدارها ,1 وتحت ضغط ,۴ وعند تغير الظروف سيصبح 
حجمه ر۷ عند درجة حرارة :1 وضغط ر۴ وکما پأتی: 


PV PV 
2-2 - NR 1 = HR 1= 15 
3 T4 


وما آن ۲ و ۸ ثابتین في کلتا الحالتين» فيمكن استنتاج المعادلة الآتية: 


V1 i 2 1-16 
T1 2 


8-1 الغازالمثالي وتابت !lغlز: Ideal Gas and Gas Constant‏ 
يعد الغاز مثالا ا or Perfect gas)‏ ا1ea)‏ إذا وافق الشروط الاترة: 
أً- تخضع العلاقة ین ضعطه وحجمه ودرجة حرارته ال معادلة الحالة: 


PV = nRT 1-17 
أو حجمه.‎ 


ج- السعة الحرارية (yاiءدمو٣ )8at‏ للغاز الممالي يجب أن تكون ثابتة 
(يطبق هذا الشرط في بعض الاحيان). 
توجد حالة الغاز ا مالي عندما تسلك الجزيئات سلوكا أشبه بنقاط كتلة لا 
تتداخل فيما بينها آي انها لا تتنافر ولا تتجاذب مع بعضها البعض وأن الطاقة 
الكلية همذا الغاز تتمثل بالطاقة الحركية وتتناسب مباشرة مع درجة الحرارة 
لمطلقة وبسبب عدم وجود طاقة كامنةء والتى تنشاً من القوى الداخلية بين 


جزيئات الغاز المخالى» فإن طاقة الغاز لا تتخغير عند تغير حجمه أو تغير المسافة 


o ۸‏ کے س 
الفصدل الأول الخواصت العامة للغازان 


بين جزيئاته. 
مک حساب ثابت الغاز ااي (R)‏ بوحدات فيزياوية عختلفة لاسيما اة 


وحدات عدد المولات ودرجة الحرارة المطلقة المعادلة 18-1. 


R 1-18‏ 
nT‏ 
وبا أن حاصل ضرب وحدة الضغط والحجم تکافيء وحدة الطاقة كما هو 
میين آدناه: 


الضغط = وحدة القوة × (وحدة المساحة)-"' 
وحدة المساحة = (وحدة الطول)* 
وحدة الحجم = (وحدة الطول)” 
وحدة القوة × (وحدة الطول)”× (وحدة الطول)* 


R‏ = ÎQĞÇþ=—--سnصطکگگلسسسسسسسkk‏ س 
وحدة عدذد المولات × وحدة درجة الحرارة اأطلقة 
وحدة القوة × وحدة الطول 
وحدة عدد المولات × وحدة درجة الحرارة المطلقة 
| وبا أن: 


وحدة الطاقة = وحدة القوة × وحدة الطول 


û ا‎ 


الفصل الأول الخوامب العامة للغازان 


وحدة عدد المولات × وحدة درجة الحرارة المطلقة 
۸ = وحدة الطافة کا مول" 


يكن أن نعبر عن وحدات الطاقة بطرق ختلفة مفل لتر- ضغط- جو- 
وارك- وسعره حرارية وجول وبذلك يمكن الحصول على قيم عددية ختلفة 


أ- لتر- ضغخط جو: إذا شغل مول واحد من الغاز الممالي حجماً 
مقداره 4 لتر بضغط جو واحد ودرجة حرارة 5 اه فون 
قيمة ۸ بموجب المعادلة 16-2 كما يأتى: 


لتر ضغط جو كلفن ' مول" 


_PV 1x22.44 


0.082054 — > ت 
nT 1lIx273.15‏ 


ب- آرك- يجب أن يعر هنا عن وحدة الضغط بالسنتمتر- غرام- ثانية وحدة 
(5) آي داین سم ” وعن وحدة الحجم سم وا ن ضغط جو واحد - 
00 سم زئبق وكثافة الزئبق = 13.595 غم سم * بدرجة الصفر المموي: 
لذا فإن: 


ضغط جو = 980.66×13.595×76 داین سہ * 


Ğۈڪجچجمج ج‎  _ ”*< 


الفل الأول الخواص العامة للغازان 


ثل 980.66 سم ثانية-1 التعجيل الأرضي» وبا أن: 


1 ضغط جو = 1.0132 × 10“ داین سہ” 


وإن (1.0) مللتر يساوي بالحقيقة 1.00027 سم* أي الحجم = 22414.6 س 
عندئذ تصبح تيمة (R)‏ بو حده ارك ا مول ' کما پاتی: 
_PV_1.0132x10°x<22414.6‏ 
nT IxX27315‏ 


أرك كلفن "' مول" 107 ×8.314 = ۸ 


R 


ج- سعرة حرارية: يكن استخراج قيمة (۸) بوحدة سعره حرارية درجة٠‏ مول 
' بصورة مباشرة وذلك باستخدام عامل التحويل الآتى: 


ا 
4.18410 


راو ار کا مره 

الفيزياوية بعد عام 1910م وسمی هلا النظام بالنظام العالمى ) International‏ 

51 mعstرء)‏ واعتمد هذا النظام باستخدام وحدة الجول ومضاعفتها للتعبير 

عن وحدة الطاقة بدلا من الوحدات القدية الق دات نوا وڪن استخراج 

قيمة (۸) بوحدة الجول كلفن"' مول ' بصورة مباشرة وذلك باستخدام عامل 
| سعرة حرارية = 4.184 جول 


جول كلفن ' مول ' 8.314 = 1.987 × 4.184 = R‏ 


الفدبل الأول الخوادب العامة للغازان 
لاان ا جول= 10 کیلو جول إذ تصبح وحدة (۸) بالکیلو جول 
كلفن" مول" مساوية إلى (0.008314). 


جدول 3-1 فيم ثابت الغاز بالوحدات المختلفة 


۴ فيمة‎ 
J K° mol 8.314 
L atm K7" mol’ 8.205<107 
L bar K7 mol 8.314107 
mPa K" mol’ | 8.314 
L torr K" mol’ 62.364 
Cal K7 mol 1.9871 


9-1 فانون دالتون للضغوط الجزئية : 
Dalton's Law of Partial Pressures‏ 
إن العلاقة ما بين الضغط الكلي خليط الغازات والضغط المنفرد المس_اط 
من الغاز الواحد الموجود جخليط من الغازات عبر عنه بواسطة دالتون في سنة 
1801م وسمي بقانون دالتون للضغخوط |jaأية Dalton's Law of Partial‏ 
8ه يعرف الضغط الجزئي لكل غاز في الخليط بأنه الضغط المسلط من 
قبل الغاز فيما لو كان وحده يشغل كل حجم الخليط عند درجة الحرارة نفسها. 
أما الضغط الكلي خليط الغازات فيكون مساوياً إلى مجموع الضغوط الجزئية 
مکونات الغازات. 
عند خلط غازات مثالية مع بعضها البعض في أناء واحد فإن كل غاز 
يسلك سلوکاً منفردا آو كانه موجود في الإناء لوحدة بذالك يكون الضغط 


© 
أ 


8 


القميل الأول الخوامب العامة للغازان 


الكلي عبارة عن مجموع الضخوط المنفردة لكل غاز يسلطه ذلك الغاز فيمالو 
کان يشغل لوحدة ذلك الحجم. تدعى هذه الضغوط بالضغوط الحزئية للغازات 
(Partial Pressures)‏ فعند خلط غازین مثالیین (4) و (8) في آناء واحد وشل 
کل حن( و( علد ورات لا لرل والفاني على التوالي و(۶) 
الضغط الكلي الملساوي ۶١‏ + ۴۸ فإن الضغط الجزئي لكل غاز آي (,۶) و(د۴) 
یکون مساوياً إلى ما يأتي: 


Dp =| 1-19 


7 
P= س‎ = 20 
HE FH, : 


(A) (Mole Fraction) jlغlj ا بالكسر المرلى‎ a 
# n . 


UE 


ويرمز له عادة بالرمز (۸×) لذلك فإن: 


FA -NaF 
Ps- XpP اا س ال‎ 
| صل من المعادلة22-1:‎ 
) 8 Pp 
2 کک‎ Bê 
| = 
E اا‎ 
Ab Pp 


DYA 1 


= 4ے ر 
e 0 Pp. Pp. P. P‏ 


الشكل 14-1 ون علاقة الضغوط الجزئية بالضغط الكلي حسب قانون 
دالتون للضغوط الجزية: 


الضغط الكلي ج ضص: ض2 


الضغط ۴ 


الکسر الول × 
الشكل 14-1 شل شکلا تخطیطیا 


لزج غازي الأوکسجين والنتروجين 


الفصل الأول الخواصب العامة للغازان 


چ چ کڪ —__—_—_._._—_—_—_—__ __—_—— ٽس ييي 
حيث نلاحظ إن الضغط الكلي يساوي مجموع الضغطيين الجزئيين للغازين عند 
ثبوث الحجم ودرجۀ الحرارة. 


1-liter flasks, 1% 4‏ ر ا 
J‏ 


dF 3 
4 ر 1 ا“‎ SS ِ 
ا‎ 0.010 mol N; 0.0050 mol 02 م‎ E 
nif / 25 nf F25 ۳ 1 ` 
1-4 أ‎ 
| مإ‎ 
| |= 186m | || 4P = 93 mm Hg P = 279 mm Hq 
| 
N | O» NTO» م‎ 


شکل 15-1 مزج غازي النتروجين والأوكسجين 

إذا كانت هناك ثلاثة غازات بكميات مولية مساوية إلى (,1) و (ر0) و(يه) 
في وعاء حجمه (۷) فان الألضغط المسلط من قبل الغاز )١,(‏ فيما كان لوحده في 
الوعاء يساوي (P,)‏ وللغاز الثاني (P»)‏ وللغاز الثالث (,۲) بدرجهة حرارة 
معرفة. ويكون الضغط الكلى خليط الغازات (۴) مساوياً إلى: 
4 ا PE E‏ 

2 عال علاط العارات النالة جرت العارات ادد 
عن المعادلة 23-1 انحرافاً ليس كبيرا ما لم تقترب الشروط إلى تلك الى فيها بين 
مول الخاز الى سائل (تسيل الغاز). إذا سلك كل غاز في الخليط سلوكاً مغالياً 
فمن الممكن كتابة الحالة لکل غاز کالآتی: "R١‏ = ۷ ,۲ 


P2 V = n>RT 1 25 


Py V = nşRT 


الخواص العامة للفازان 


الفصيل الول ن 


(P, + P, + P, + ل‎ JV( n, +n, FN; F ا‎ JRT 1 ¬ 26 
وبإدخال المعادلة 25-1 بالمعادلة 1- 26 ينتج ما يأتي:‎ 


JRT = nRT 1-27‏ ا + PV = (n, + n + ng‏ 
عندما تكون قيمة عدد المولات کما ڀاتى 


n + ny + Ng + =n 


ونمثل ١‏ عدد المولات الكلية في خليط الغازات. 


و و و و © 


الفصل الأول الخواص العامة للغازان 


أمثلة الفصل الأول 


النتروجين عند درجة حرارة 5م وتحت ضغط 
810 ٹور. احسب حجم الغاز عند الظروف القياسية .(STP)‏ 


مثال 1-1: 750 مل من غاز 


P1 Vı 5 P2 V2 
1 T2 
EF Vi 1s 


e DT 
2 1 
_ 810x×750×<273 5 


760 x 348.15 
— 627 اص‎ 


مثال 2-1: كمية من غاز الميثان تشخل حجما قدره 260 مل» عند 305 كلفن 
تحت ضغط 5 جو. احسب درجة الحرارة التى يكون عندها الغاز 
عندما کون حجمه 500 مل وتحت ضغط 1200 تور. 


T1 T12 
TB V _3035 x 1200 x 5OO 
PV, 380 x 260 
— 1852 Kz 1580 °C 


: 25م‎ 
8 n RT | 
Vv 
b= 1.67 x 0.0821 × 298.15 
25.0 
P =1.63 atm 


الفمبل الأول الخوامن العامة للغازان 


— ڪڪ 
مثال 4-1: منطاد بحتوي على 1.2×07 لتر ھّ الميليوم عند ضغط 737 ملم 


737 × = 0.970 atm 
760 


PV = nRT 
PV = = RT 
M 
_ PVM __ 0.970x1.2x4 
` RT 0.0821x298.15 


m =1.9 x 10° gm 


مشال 5-1: كتلة معينة من غاز تشغل حجما قدره 180 مل عند ضغط 0.8 جو. 

احسب الحجم عندما يتغير الضغط الى 0.6 جو بثبوت درجة الحرارة. كم 

يصبح حجم ضعف الكتلة عند ضغط 0.6 جو عند الدرجة الحرارية 
نفسها؟ 

PV = PV» 

0.8 x 180 = 0.6 x V; 

V۷, = 240 اص‎ 


حجم الغاز يتناسب طرديا مع كمية الغاز عند ثبوت درجة الحرارة 


240 x 2 = 480 mıl 
مثال 6-1: حجم غاز عند درجة حرارة 15م وضغط 1 جو يساوي 2 مل. ما‎ 
هو الحجم الذي بحتله هذا الغاز عند درجة حرارة 38م وتححت‎ 
و ا ی‎ 


الفحيل الأول الخواصب العامة للغازان 


hih _hl2 
7” 


ر 


7 _H1 _ 2x2x31 
2 


= 4.32 ml 
EF 288 x<1 


مغال 7-1: اذا علمت أن كثافة غاز معن علد درجة حرارة 223م و کک 
غم لتر "'. احسب الوزن الحزيئى للغاز. 0.391 ضغط 70.5 تور تساوي 
J] = 22.3 +273.15=295.4‏ 
P=70.5 ^ 0 atm‏ 
760 


EA . 
RT P 
ر‎ 0391 0.0821×395.4 _ o e1 

0.0928 


مثال 8-1: يتفاعل الحديد مع حامض الميدروكلوريك وفق المعادلة الاتية: 
Fe(s) + 2 HCl(aq) 4> FeCl(aq) + H.(g8)‏ 1 
اذا تقاعل 2.2 م من الحدید مع زيادة من حامض الهيدروكلوريك لينتج 
غاز اهیدروجین حیث تم جمعه في وعاء حجمه 10 لتر عند 298 كلفن. احسب 
ضغط الغاز المتحرر. 
re = 2 = 7 = 0.039mol‏ 


FiFe = HH2 = 0.039 mol] 


PVnRT OD 


p_ 0.039 × 0.0821×298.15 
10.0 


— 0.095 atm 


الفميل الأول الخواص العامة للغازان 


مثال 91: تم جمع 5.25 لتر من الاركون فوق الماء عند 30م وتحت ضخط 830 


ون خم الك الول لغار ال زكرن ولا اذا عت أن 
الضغط البخاري للماء عند 30 م يساوي 31.8 تور. 


Pr, = Pi . Pw Da = Pr سے‎ Pw 
Pa, = (380.0 - 31.8) = 798.2 toor 


__. PAr _ 7982 _ 
ا ا‎ 07 0.9617 
Xar Xw =1 


“Xw = 1 = ر‎ = 1 - 0.9617 = 83 


مثال 10-1: 10.73 عم من ۴C1‏ وضعت بدوری ححمه 4 لير عند درجة 
حرارة قدرها 200م . 


احسب الضغط الابتدائي في الدورق قبل حصول التفاعل. 
يتفكك ۲٣1:‏ وفق المعادلة الاترة: 
PC!I,(s) > PCI ,(s)+ Cl,(4)‏ 
فإذا تفككت نصف كمية ءا٣٤۴‏ عند ضغط 1.25 جوء احسب الضغط 
الجزئي لغاز الكلور. 


a) 
m 10.3 


nre = = =i” - 0.05146mol 
MM 208.5 


PV =n RT 

T = 200 + 273.15=437.15K 

P x4 =0.05146 x0.0821 x437.55 
— 0.4996 atm 


kk -‏ ا 


¬ وا٣‏ عددالمولات 


PCI; 5 
0 0 
10.02573 +0.3 
0.02573 0.23 


الخواب العامة للغازان 


6 »nNبدء‏ التفاعل 


0.053- التغير 
_O—“.3‏ نهاية التفاعل 


Fay, 


سے 
“ سے 


Xcty 


Total 
r 0.02573 
1.25 0.07719 

P. = 0.4167 atm 


Gê 
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الفصيل الا الفانات امئالية والغازان الحقرقة 


الفصل الثاني 
الغفازات المثالية والغازات الحفيقية 


Ideal and Real Gases 


Introduction +: Adan 1-2 


الغاز المثالي 5 1 هو غاز افتراضي ولا وجود له في الطبيعة وقد تم 
تحديد العلاقة ما بين حجمه وضغطه ودرجة حرارته بضوء فرضيات النظرية 
الحركية للغازات .Kinetic heory of CAْْ'‏ الغاز المشالي لا يكن إسالته 
اطلاقا ومهما استخدمنا من ضغط عال ودرجة حرارة واطئةء وذلك لعدم وجود 
قوی تجاذب بين دقائقه. إن افتراض هذا النوع من الغازات هو لغرض تسهيل 
دراسة الغازات باستخدام معادلات رياضية بسبطة. 

الغاز الحقيقي هع ۸21 يمكن إن يعرف بأنه الغاز الذي لا تنطبق عليه 
القوانين الخاصة بالغاز ا مخالي. تقترب الغازات الحقيقية من خواص الغاز المشالي 
عند الضغوط الواطئة ودرجات الحرارة العالية أو بالعاملين معا. 
2-2 النطرله الحركة لغار + Kinetic Theory of Gases‏ 

لقد تم التطرق في الفقرات السابقة من الفصل الأول للخواص العامة 


للغازات وقوانين الغازات والآن سنناقش النظرية الى تنسق القوانين المختلفة 
والمتعددة لسلوك الغازات المثالية وتسمى هذه النظرية الحركية للغازات عءاأمہ۸i1‏ 


. Theory of Gases 


0 0 0 0 00000 


الفمبل الذاني الفازان اطالية والغازان الحقرقة 


ححح ج ج ogğgğgğgيي ‏ ب س 
ني القرن التاسع عشر أسسا هذه النظرية والتي أصبحت فيما بعد من المغاهيم 


المهمة في العلم الحديث. 

النظرية الحركية للغازات تفسر الخواص العيانية للغازات Macroscopic‏ 
of gases‏ 5گ مم م مثل الضغط والحجم ودرجة الحرارة» بجيث تأخذ بنظر 
الاعتبار المكونات الجزيئية والحركية لمكونات الغازات. بصورة أساسية فان هذه 
النظرية لا تفسر الضغط بآنه ناتج من التنافر بين الجزيفات الساكنة للغاز 
بل نتيجة التصادمات الحاصلة بين الحزيئات التي تج ا بسرع ختلفة داخحل 
محتوي الغاز. 

تسمى النظرية الحركية للغازات بأسماء أخرى حيث تسمى النظرية 
الجزيئية الحر كية Kinetic Molecular Theory‏ ويرمز ا ¥1 × وتسمى 
كذلك بنظرية llتصlدTheoryp Collision‏ 


شکل 1-2 حركة دقائی الغاز 


الفصبل الناني الغازان اطئالية والغازان الحقيقية 


إن الفرضيات الجوهرية هذه النظرية هي: 
1- يمتلك الخاز دقائق متشابهة منفصلة عن بعضها البعض وها كتلة. 


2- معدل المسافة فيما بين هذه الدقائق أكبر بكثير من حجم الدقائق 
نفسهاء وأن حجم هذه الدقائتق صغير جداً للحد الذي يمكن إهماله إذا 
ما تمت مقارنته مع الحجم الكلي للغاز. 

3- ينعدم التجاذب بين دقائق الغاز المثالي ولا توجد آي قوة تجاذب بينها 
وبين جدران الوعاء الذي محتوي الغاز. 

4- الدقائق في حركة عشوائية دائمة وهي تخضع لقوانين نيوتن بالحركة 
وهذا يعني بن الدقائق تتحرك جخطوط مستقيمة لحين تصادمها مع 
بعضها أو مع جدار الوعاء الذي بحتويها. 

5- إن التصادم بين الدقائق أو بينها وبين الجدار هو تصادم مرن (ءذایه۴1) 
وعند تصادمها فإنها تغير اتجاهها وطاقتها الحركية ولكن الطاقة الحركية 
الكلية تبقى ثابتة. 

6- إن معدل الطاقة الحركية للدقائق يتناسب طردياً مع درجة الحرارة 
المطلقة ( جب الانتباه هنا إلى كلمة معدل لأن الطاقة الحركية للدقائق 
يختلف اختلافا كبيرا وبعضها تكون طاقته الحركية مساوية للصفر) 

) وهذا يعني أن هذه الدقائق سوف تخلد إلى السكون التام عندما يتم 
اال د ا رار ا ع 2 ا 
7 شکل دقائق الغاز دائري وهي مرنة بطبيعتها. 
هذه الاستنتاجات الوصفية من النظرية الحركية للغازات وهي طبعا 


Ba Ss. 

القصل الثاني الفازان اطذالدة والقازان الحقشقرة 
متطابقة مع المشاهدات التجريبية (لاحظ الشكل 1-2)ء ولكن السؤال الأهم هو 
هل آن النظرية الحركية للغازات تستطيع أن تعين كميا سلوك الغازات؟. 

آن مثل هذه المعا لجات خاصة بالغاز ال مثالي في الوقت الحاضر ولشل هذه 
اا ارق سسب ةا خرفات وة دا جيف کن إعال چا 
الحقيقي بالمقارنة مع الحجم الكلي للغاز وافترض أيضا انعدام التجاذب بين 
جزيئات الغاز ا لمثالي مبجیٹ لا تسلط الحزیئات آي تجاذب مع بعضها البعض 
وانطلاقا من هذين الافتراضين البسيطين يمكن التوصل إلى تعبير يصف ضغط 
الغاز المخالي. 
5-2 نتفسبر خواص وفوانان الغازا سب النتروة الحركية اغازاب 

Iinetic theory interpretation of properties and laws of gases 

تزداد سرع جزيئات الغاز بازدياد درجة الحرارة» ويمكن تعريف درجة 
الحرارة استنادا إلى النظرية الحركية للغازات بأآنها تتناسب مع متوسط الطاقة 
الحركية للجزيئات ( 67 ) » وقد أطلق العام ماكسويل (1860) القرلة 
التالية: إن متوسط الطاقات الحر كية لجزیئات جميع الغازات مساو په عند تبرت 
درجة الحرارة. 

أي أن الكمية ( 767ج هي كمية ثابنة لأي غاز عند ثبوت درجة 
الحرارة. 

ومن خلال المعادلتين 1-2و2-2 يمكن كتابة المعادلتين 3-2 و4-2 وکالاتي: 
کر کمیة ثابتة = ٥۷‏ قانون پویل 

1 


PV = = nmC” 2-2 


الفصل الناني الفازات اتالية والغازات الحقيقية 


PV = “nm, 3 


A nymaC3ڪ‎ 2 — 4 


یکن ر۶۷ = ر۷٣۶‏ إذا امتلك غازان الضغط والحجم نفسه آي 
لل دمج المعادلتين 3-2 و4-2 بمعادلة واحدة وكما يأتى 


EM -namzC? 2-5‏ : 
إذا كان الغازان بدرجة الحرارة نفسها فان متوسط طاقتهما الحركية تكون 
متساوية أي 
2-6 }Cدm‏ 5 = m1‏ 
وبدمج المعادلتين 52 و 6-2 ینتج ما يلي : 
n, = Nn vy‏ 


ان المعادلة 7-2 تؤيد بان الغازين اللذين هما نفس الضغط والحجم 
ودرجة الحرارة هما العدد نفسه من الجزيئات وهذه بالطبع قاعدة افكادرو وقد 
اشتقت الآن من النظرية الحركية للغاز المشالي. من المعادلة 2-2 يكن كتابة 
المعادلة 8-2 وعلى افتراض 
PV = nKT 2-8‏ 

ان درجة حرارة الغاز تتناسب مع متوسط الطاقة الحركية للجزيئات 
(mE? )‏ ويمثل )K(‏ ثابت التناسب وهو متساوي لحميع الغازات وهو ثابت 
عام وجد من الدليل الذي قدمه ماكسويل من إن لا يعتمد متوسط المسار الطاقة 
الحركية على طبيعة الغاز بدرجة حرارة معينة ويمكن كتابة المعادلة 8-2 عند 
ثبوت الضغط بالشكل ال 


القحبل الثاني الفازان اطثالية والغازان الحقرقرة 
= = ا 
2-9 كميه ثابتة = V/T = n K/P‏ 
قانون غايلوساك. 


لقد تو ضح بان جيع المواد تحوي على العدد نفسه من الحزيئات اذا کان 
عولد مولاتها وأاحد» وهذه قأاعدة افکادرو» لذا فان: 
PV = N KT 2—-10‏ 


ولول واحد من الغاز يمشل (۷) عدد الجزيشات («) بججم معين وهذا 
مساوي لعدد افكادرو (۸). لذلك فان المعادلة 2 بالحقيقة هي المعادلة نفسها 
82 وما ان )٩۸(‏ و(٤)‏ ثابتان عامان فیمکن احلاهما بالثابت (۸) لان حاصل 
ضربهما ثابت لمول واحد من الغاز المخالي. لذلك فان: 


BV ERI 2-11‏ 
العادلة 11-2 هي المعادلة نفسها لحالة مول واحد من الغاز الحالي. 
ال € يدعى ات بولتزمان ويساوي )1.38 x‏ 10( جول. 


درجة '. جزيئة أ او (1.38 ×6-10) إرك. درجة '. جزيئة '. ويمكن حسابه من 
الثابتين (®) )N4(‏ وکما ياتي: | 


R 8.314].mol 71K 7? 
7 سے ودی کے‎ 1 


Na  6.033x1023moleculer.mol7? 


- 1.38 x 10723].mol 1.K 


القصل الاي 


الغازان امثالية والغازان الحققية 


3 : . : 
وجا ان a‏ لذا پعرف بأنه ثابت الغاز لكل جزيئة منفردة . 
A‏ 


س 1 
إن متو سط الطافة الكامنة لکل جزيئة پکون مساويا 3 € ر لذلك 
re‏ : 
شل الكمية ١”‏ الطاقة الحركية الكلية (8) لحميع الجزيئات يمول واحد من 
الغاز: 


Eç = Ê Na mC? ) 2 


ويمكن كتابة المعادلة 12-2 لول واحد من الغاز الذي محوي على عدد 
(»۸) من الجزيئات على النحو الا 


PV = (> Na mC? = G)J)G) Na mC” )‏ 
2 ال 
ا CG )NamC‏ = 
وبتعويض المعادلة 12-2 في المعادلة 13-2 ينتج ما ياتي: 


PV = (Ê) Ex 4 


و ا PV = RT ùl‏ لمول وأاحد من الغاز لذلك تکافيء المعادلة 14-2 
المعادلة 15-2 الآتية: 


E = Û) RT 2-15 


د i‏ : 3 
الغاز المثالي تكون مساوية ا( RT‏ >„ 


الفصبل الثاني القازان أمثالية والفازان الحقيقرة 
~4 )لضف ; Pressure‏ 

افترضت عدة طرق لساب ضغط الغاز من النظرية الحركية بالطريقة 
الدقيقة والمضبوطة و معقدة بعضص اليم وسنناقش هنا إحدى الطرق 
البسيطة وا لمقربة والتي تؤدي إلى النتيجة الصحيحة. 

و رن ان هناك مكعباً طول ضلعه (1) سم ويجتوي على (۸) من 
الجزيئات وكل جزيئه ها كتلة حقيقية مقدارها () (الشکل 2-2). 


شكل 2 -2 السرعة الجزيئية ومكوناتها 


الفميل الثاني الفازان امتالية والغازان الحقرقرة 


تتحرك هذه الجزيئات عشوائياً جميع الاتجاهات وبانطلاقات تغطي مدى 
كبيرا من القيم. تحلل الانطلاقة لأية جزيئه بدلالة ثلاث مكونات هي (٭) 
و (¥) و (7) بثلاث اتجاهات وبزوايا قائمة بينها وموازية لحافات الملكعب 
(الشكل2-2) وترتبط السرعة المختلفة بموجب المعادلة 2-1 
Cı = X +¥ +721 2-16‏ 

إن التأثر الكلي لتصادم الجزيئة ذات السرعة )٤(‏ مع جدار المكعب يمكن 
حسابه بواسطة جع تأثبرات المكونات الثلاث () و(۷) و(Z)‏ عندما تصطدم 
الجزيئة بالجدار تصادما مرنا لا تتغير كمية مكونة السرع ولكن تعكس إشارتها 
بسبب التغير في اتجاه الحركةء ويمشل الجدول 16-2 مكونات السرعة والزخم قبل 
التصادم وبعده. 


جدول 1-2 مکونات السرعة والزخم قبل التصادم وبعده 


المعدل الكلي لتغير الزخم يساوي 
ع ¢/)72 + ¥2 + 2mC2/# = 2m (X2‏ 
الكلي لتغير الزخم القوة الفعالةء لذلك فإن: 


ق 


n. 


الفصل الاي الفازان امثالية والغازان الحقيقية 


القوة الفاعلة نتيجة تصادم الجزيفة المنفردة 20٥7/۶=‏ داين 
(10 نیوتن) 


- من الحزيئات‎ )١( وکن الآن حساب القوة الكلية لتصادم‎ 
2m/# ( C2 EE 0 ot eA oe E 2—¬- 18 


عندما تمثل )C”( , )€5( , )€2( , )٤1(‏ سرعة الحزيئات المنفردة پعرف 
متوسط مربع السرعة ( ° ) )mean square speed)‏ پان معدل مربع سرعة 
() من الحزیئات آي: 
C = C1 +05 +0 Fee C? jn 2-19‏ 

عندئذ تصبح القوة الكلية لتصادم )٥(‏ من الحزپئات مساوية 3 
«(Z2nm C2 4 )‏ وبا أن اأضءط ڀعرف بأنه القوة الملطة على وحدة اة 
وأن مساحة المكعب الكلية مساوية إلى ( /6) والمساوية بالوقت نفسه إلى (6۷) 


حيث يل (۷) حجم المكعب» لذا يكون الضغط الكلي المسلط (۲) من قبل 
جميع الجزيئات معرفا با معادلة 20-2: 


1 

P=(2nmC’ 1 (e j) =nmC ب‎ 7 20 

PV “nm 2‏ 
ولعدد افكادرو من الجزيئات يمكن إعادة كتابة المعادلة كما 0 


PV = > Nm C2 E 


PV = > nME? ر‎ 


الفدبل الثاني الغازان اطثالية والفازات الحتقية 
يجب آلا يخلط بين الكميتين )٤7(‏ متوسط مربع السرعة و ”(6) مربع 

متوسط السرعة حيث تثل الأول مجموع مربع جميع السرع للجزيئات ثم أخذ 

معدهاء إما الثانية غثل مجموع متوسط السرع للجزيئات ثم تربيع النتيجة . 


A %&‏ 4% ت 
@ 


nee Es A tê a f 2‏ أ i 2 1b 3 0 Ae HAR a i‏ چ 
IE f ES 1 HL ST 4 1 1 A‏ ا 1 iG Ei r 1 9 LS‏ 


2- 5 فرج الهرارة واا 


وا سرع جزيئات الغاز عند زيادة درجة الحرارة» ويمكن الاستنتاج بان 
درجة الحرارة اسا دا ای النظرية الحركية للغازات تتناسب 2 متو سط الطاقة 
الحركية للجزيئة: 


ke = mC 1 


اوضح العام ماكسويل عام 1860 ان متوسط الطاقات الحركية لجزيشات 
جميع الغازات متساوية عند ثبوت درجهۀ الحرارة» آي أن قيمة للمقدار ”0< 


كمية ثابتة لای غاز عند ثبوت درجة الحرارة. 


المعادلة 23-2 يمكن اعادة كتابها على الشكل الاتي: 


2 6 9 
3) 


وعند التعويض تأخذ المعادلة الشكل الاتى: 


PV = “NKe = “n (Na Ke) 2-26 


الفحيل الناني الفانات اطثالية والغازان الحقيقرة 


7 ب PV = “ nKE‏ 
حیث ان K۴‏ نمثل الطافة الحركية لعدد افكادرو من الجزيئات. 


عندما نعوض بالمعادلة العامة للغازات ۸۸۲ = ۶۷ حيث ان: 


PV(macroscopic) = PV(microscopic) 2-28 
KT = - RT 9ے کر‎ 
وكذلك:‎ 
E a e 2-0 
NM 3 N, 2 
حبٹث ان‎ 
i 
K=— 2-1 
N 


E >0 Ee 


الفصل الثاني الفازات اطالة والفازان الحقشقة 


6-2 سر ¢ Molecular Speeds : 2lj‏ 
کتابتها على الشكل الاڻى: 


KE - N, (Gm ) =3 MC 8 


من المعادلتين 29-2 و 32-2 نحصل على : 
E = |31 o3‏ کک 
MM rr‏ 


يعبر عن الحذر التربيعى لمتوسط مربع السرغعة root-mean square speed‏ 
ویرمز له بالرمز؟"!. 
7-2 نوزيع السرع الجj Distribution of Molecular Speeds +: qi‏ 
هنالك ثلاثة أنواع من السرع الجزيئية: 


1- الجذر التربيعى لمتوسط مربع السرعة root-mean square V c2‏ : 
speed‏ (9) وقيمتها كما ذكر بالمعادلة 33-2. 
مت سط االسرعة: ( .Average speed c‏ وقıمتھا:‏ 


° E س فس‎ 
zızM 211) 


1 :tھinıقو‎ )0) Most probable speed :lnتحا‎ j| السرعة‎ -3 


Z2RI 2kT 
M m 


aT 


القصل الثاني الغانات اللثالية والغازات الحققة 
نسبة القيم الثلاثة من السرع إلى بعضها يساوي: 
rms : C:au = 1.00 : 0.92 : 0.82‏ 


الجزيئية في لحظة ڪل ده ب۸ ویسمی دالة توریع السرع لماکسویل وبولتزمان مقابل 
سرع الجزيئات ويبين الشكل قيم السرع الثلاث. 


المعادلة 36-2 تبين قيمة الدالة بN:‏ 


3/2 
— FIL 2 4 
N, =| | و‎ 2-6 


شكل 3-2 قيم السرع الثلاث 


n 
الفحيل الثاني الغازان اطالية والغازات الحقيقرة‎ 


عند النظر الى المعادلات التي تحدد قيم السرع الثلاثةء نلاحظ بان جيم هذه 
السرع تتناسب طرديا مع الجذر التربيعي لدرجة الحرارة المطلقة وعكسيا مع الجذر 
التربيعي لكتلة كل جزيئة او للوزن الجزيئي للغاز. ان اعتماد توزيع السرع 
لاكسويل وبولتزمان على درجة الحرارة المطلقة والوزن ال جزيئي للغاز موضحة في 
الشكلين 4-2 و5-2 (هنالك تشابه بتوزیع السرع بين جزيئات الغاز وجزيئات 
السائل في هذه الخاصية). نلاحظ ان قمة المنحنى تحيد نحو اليمين كلما ازدادت 
درجة الحرارة المطلقةء يعني هذا ان متوسط السرعة يزداد بازدياد درجة الحرارة. 

الكل في الاقر اعات بحرو ال ان آنا فة جره اسر 
تساوي صفر في حين ان اعلى قيمة ها تساوي مالا نهاية. نلاحظ. كذلك ٠ان‏ 
اللساحات تحت المنحني متساوية للجميع» ويعود ذلك الى ثبات العدد الكلي 


درجة حرارة واطئة 


عدد ال ثات 


درجۀ حرارة معتدلة 


درجة حرارة عالية 


الفصل الثاني الغازان اطالية والفازان الحققة 
جزيئى اكبر. الشكل 5-2 يوضح ان زيادة الوزن الجزيئي يؤدي إلى حيود قمة 
المنحني نحو اليسار ويكون عرضها اقل من تلك التي ها وزن جزيتي اقل. مغال 
على زيادة قيمة الجذر التربيعي لمتوسط مربع السرعة لحزيئات الغاز الى ها وزن 
التربيعى لمتوسط سرعة جزيئات الميدروجين تساوي 1700م ثا في حين انها 
تساوي 450م 0 لحزیئات غاز النتروجين. 


عدد الحز 


پئاٽ 


شكل 5-2 توزيع السرع لغازات ختلفة بثبوت درجة الحرارة 


o 7 


| الفيل الا الفانان المئالية والفازان الحقرقة 


8-2 قوانين الغازات والنظرية الحركية للفازات؛ 
(Cas’s Laws and the Kinetics Theory of Gases‏ 
في هذه الفقرة سيتم تفسير قوانين الغازات بضوء فرضيات النظرية الحركية 
للغازات. 


8-2- 1 قانون پوپل: 8oy1e's 4W‏ 
يكن أن يفسر قانون بويل بسهولة عند تطبيق فرضيات النظرية الحر كية 
للغازات. إن ضغط الغاز يعتمد على عدد المرات التي تضرب فيها دقائق الغاز 
سطح الوعاء الذي يحتويها لكل ثانية.إذا قمنا بضغط الغاز في حجم صغير فإن 
الدقائو ئق ستنحصر في هذا الحجم الصغير وبذلك تزداد عدد المرات التي تضرب 
بها الدقائق جدار الوعاء عند المقارنة بالحالة الأول قبل الانضغاط. وهذاما 
يفسر تناسب الضغط عكسا مع الحجم وهذا ما جاء بقانون بويل. هذا يعني 

زيادة الضغط عندما يقل حجم الغاز عند ثبوت درجة الحرارة أي أن: 
ر PV = constant‏ 
وهذا ما تم استنتاجه بقانون بویل. 


2-8-2 فاٹون شار : Charle's Law‏ 
تنص فرضيات النظرية الحركية للغازات بأن زيادة درجة الحرارة يؤدي إلى 
زيادة معدل الطاقة الحركية لدقائق الغاز. إذا أردنا تسريع حركة دقائق الغاز 
بشرط بقاء الضغط ثابتا فإن هذا يحتم أن تكون الدقائق متباعدة أكثر عن بعضها 
البعض لذا فإن الزيادة في سرعة تصادم الدقائق مع سطح جدار الوعاء الذي 
| يجتويها بحب أن يعادل بزيادة المساحة التي تنحرك بها الدقائق وهذا يعنى زيادة 


الفمبل الثاني الغازان الئالية والغازات الحقيقية 
DO OOP En‏ 
حجم الغاز هذا ما پفسر قانون شارل الذي ينص على أن حجم كتلة حددة من 
الغاز تتناسب طردياً مع درجة الحرارة عند ثہبوت اأض دمل آي آن: 
V = constant Xx T 2¬ 38‏ 
وهذا ما تم استنتاجه بقانون شارل. 


3-8-2 قانون افوکادرو ( قاعدة افوکادرو ): 1.47 ۸۷083110's‏ 

عند زيادة عدد دقائق الغاز في إناء مغلق فإن عدد التصادمات بوحدة 
الزمن مع جدار الوعاء الذي يحتوي هذه الدقائق ستزداد إذا افترضنا بقاء 
الضغط ثابتا. هذا يعني بقاء عدد التصادمات بوحدة الزمن ثابتاء بهذه الحالة يجب 
أن يزداد الحجم بزيادة عدد دقائق الغاز في الوعاء المغلق. إن هذا الاستنتاج هو 
نص ما جاء بقانون افوکادرو حول تناسب حجم الغاز ظڌيا مع قا ات 
الغاز عند ثبوت درجة الحرارة وضغط الغاز» آي أآن: 

25 ثابت = - 


وهذا هو ما تم ايجاده في قاعدة افکادرو. 


9-2 التدفق و|لاlۈlر: Effusion and Diffusion‏ 
اكتشف العام الكيميائي الانكليزي توماس كراهام الأستاذ في جامعة 
كلاسكو وجامعة لندن (1805- 1869) وذلك عام 1846 بعد قيامه بعدة تجارب 
Uj e-‏ سرعة تدفق الغازات ١د8۴‏ إن سرعة التدفق تتناسب عكسيا مع 

الجذر ألتربيعي لكثافة الغاز. 


إن عملية التدفق تعنى عملية هروب الغازات من الوعاء الذي يحتويها 
خلال ثقب صغر جدا. الشكل6-2 يبين الفرق مابين ظاهرتي التدفق والانتشار. 


القصل الثاي الغازات الثالية والغازات الحقيقرة 


شكل 6-2 الفرق بين الانتشار والتدفق 

من المعروف أن كثافة الخاز تتناسب طردياً مع الوزن الجزيئي للغاز لذا فإن 
قانون كراهام للتدفق يمكن أن يأخذ الصيغة الاأتية: 

(سرعة تدفق الغاز تتناسب عكسياً مع الجذر التربيعي للوزن 
الجزيئي للغاز). 

إن التعبير الرياضي لقانون كراهام للتدفق حسب المعادلة 25-2 
وکما ياتي: 

— «<c Rate 2 - 40 

إن غاز الاركون (4۲) يتدفق أسرع من غاز الكربتون )K٣(‏ لذا فإن نسبة 
سرعتي تدفق الغازين ستكون كالاآتي: 

tens E 4 


وعليه يکن آن يستخدم قانون كراهام للتدفق لحساب الوزن الجزيئي لغاز 


غير معلوم وذلك عند قياس سرعة تدفقه ومقارنتها مع سرعة التدفق لخاز آخر 
معلوم مثل غاز الميليوم وکما ياتي: 


Ratex Mx > 42 


أو حسب الصيغة الآترة: 


ElHe)2 = Mıe = My, 8 


Ratex 
2-2 لقد تم التأكد من صحة المعادلة و مو ضح بالحدول‎ 
والذئ بن سما من النتائج التي حصل عليها كراهام ومقارنتها بالنتائج العملية‎ 
جدول 2-2 السرع النسبية لندفق بعض الغازات‎ 


إن الظاهرة القريبة جداً من تدفق الغاز هي انتشار الغازات گە «0اوں؟۴:( 
8 حیث ان ظاهرة الانتشار تمثل حركة دقائق الغاز خلال غاز آخر. إن 
مقارنة سرع انتشار الغازات تظهر بأنه يكن وصفها كمياً بقانون کراهام وفق 
المعادلة الاأتية: 


1 
x< Rate of diffusion 2 - 44 


الفصل الاي الغازان امتالية والقازان الحققية 


ويمكن تطبیق ما در بالمعادلة 42-2 عن ظاهرة انار علد المقأرنة بین 
10-2 نظرية الٿصادم + Collision Theory‏ 

ذکرنا في بداية هذا الفصل إن هنالك تسميات أخرى للنظرية الحركية 
للغازات ومنها نظرية التصادم. تفترضص هذه النظرية ان جزیئات الغاز عبارة عن 
ا صلدة دائریۀ ولا پوجد أي تداخل فيما بينها (عدم وجود فوئ ناق 

هنالك نوعان من التصادم: | 

1- تصادم يحصل بين جزيئات الغاز المتشابهة ( تعود للغاز نفسه). 

2- تصادم محصل بين جزيئات الغاز المختلفة ( تعود لغازات ختلفة). 
متحركتين. يعرف قطر التصادم d1ameter‏ isionاا€0.‏ وهو صفة خاصة 
للجزيئةء بآنه المسافة بين مركزي الجزيئتين المتصادمتين ولأقرب تقارب بينهما 
( لاحظ الشكل 8-2). 


شکل 8-2 قطر التصادم 


القصل الثاني الفازان اطتالية والغازان الحقيقية 


إذا افترضنا أن جزيئة غاز كتلتها ٠"‏ وقطرها يساوي ل تتحرك خلال 
اسطوانة قطرها يساوي ل (نصف قطرها يساوي )٣‏ تحتوي على عدد كير من 
جزيئات الغاز نفسه التى هي في حالة السكون فانه ني كل حالة تصادم سيتم 
خروج جزيئة من الجزيئات الساكنة إلى الخارج (لاحظ الشكل 9-2). 


شكل 9-2 التصادم داخل أنبوبة افتراضية 
اذا كان زمن تحرك الجزيئة داخل الأنبوبة يساوي ۸ فان تردد التصادم 
frequency‏ isionا1اC‏ يساوي عدد التصادمات في وحدة الزمن. إن عدد 
ا لجزيتات الموجودة داخل الأنبوبة يساوي حجم الأنبوبة مضروبا في كثافة تواجد أ 
الجزيئات في داخل الأنبوبة. 
ان قيمة تردد التصادم الذي محصل بين جزيئات الغاز المتشابهة يمكن إيجاده 
من المعادلة الاآتية: 


i e ATO O 2-45 


— 
الفصل الثاني الفازات اطثالدة والغازان الحققية 


ي حين تكون قيمته عند حصول التصادم بين جزيئات غازين ختلفين 
حسب المعادلة الاثية: 


5 52 
A97 rtd CP) 2-46 


يتضح من المعادلتين 45-2 و2-46 أن تردد التصادم يزداد بزيادة درجة 
الحرارة عند بقاء الحجم ئابتاء وذلك لان آي زيادة بدرجة الحرارة يودي إلى 
ازدياد سرعة الجزيئات. إن زيادة الضغط تؤدي كذلك إلى زيادة تردد التصادم 
بالرغم من بقاء سرع الجزيئات ثابتا وذلك بسبب زيادة كثافة تواجد الجزيعات .إن 
قبمة Z‏ لجزيئة النتروجين عند 25م وض خط 1 جو تساوي x10‏ / وهلا 
یعنی بان جزيئه ما من هذا الغاز تتصادم قارات تصادم بكل ثانية. 


الشكل 10-2 يوضح المقطع العرضي الا للتصادم ویرمز له بالرمز 6» 
وهو يمثل مساحة التصادم الموؤ رة Effective coاااsi0n 2e4‏ ويسمى كذلك 


شكل 10-2 المقطع العرضي للتصادم 1 


الفصل الثاني الغازان اطثالية والغازان الحقيقية 


ادون 3-2 بون الم العرقى العام افر ارات 
جدول 3-2 المقطم العرضي للتصادم 


لجرينة | س 


الكلور 
اا 


11-2 متوسط اkسlر The Mean Free Path j|‏ 
يعرف متوسط السار الحر ھم ree؟ e mean‏ طا پانه متوسط المسافة الى 
تقطعها الحزيئة بين التصادمات ويرمز له بالرمز ۸. 


a @g @ 


شل 12ا1 مر سط الاار ادر 


الفصل الثاني الغانات اطئالية والفازات الحقرقة 
اذا كان تردد تصادم الجزيئة يساوي 7 فإنها ستستغرق زمنا يساوي 1/2 
من اول تصادم ما حتی آخر تصادم وستكون المسافة الى قطعتها تساوي» ×1/7 


e 3-7 
2 


A= kT i </2 oP ><-48‏ 
ان مضاعفة الضغط تؤدي إلى اختزال قيمة متوسط المسار الحر إلى 
النصف. إن متوسط السار الحر لجزيئة غاز النتروجين عند ضغط 1 جو يساوي 
0 نانوميتر» آي انه اكبر حوالي ألف مرة من قطر الجزيئة. المعادلة 48-2 تبين 
وجود تناسب طردي مابين قيمة متوسط المسار الحر ودرجة الحرارة عند ثبوت 
الحجم» ولكن التناسب العكسي مع الضغط يؤدي بالنتيجة النهاية إلى اختزال 

ار کر رار لے ق کس آالار اش 
أن الشف التي تقطعها الحزيئة ماين التصادمات يتم حسابها بعدد 
الجزيئات الموجودة في حجم معين من الغاز وليس بالسرعة الت تتحرك بى 
الحريثات. أن مقارنة قيمة متوسط المسار الحر بقطر الحزيعةء حيث ان: 
d‏ >۸ 
يوضح بان المسافات البينية بين جزيئات الغاز كبيرة جدا. 


12-2 الخار | لجقیقي : ه6 41ء۸ 

لقد سبق وأن تم تعريف الغازات المغالية بأآنها تلك الغازات التي تطبق 
عليها المعادلة العامة للغازات ١۸1۳(‏ = ۴۷). لكل الضغوط ودرجات الحرارة. 
في الحقيقة لا يوجد هنالك غاز مثالي فان مکونات الغازات تبدي حيوداً واضحاً 
عن الصفات المثالية. أن الغازات مثل الميدروجين والنتروجين وثاني اوکسيد 


PO 
الفصل الثاني الفانان اطثالية والغازان الحققة‎ 
الكاربون لا تنطبق عليها معادلة الغازات المالية فلذلك تعد غير مثالية أو ما‎ 
. تسمى بالغازات القيقية كsعيهع ا۸2‎ 
لا تخضع الغازات الحقيقية بصورة دقيقة لقوانين الغاز المثالي. عند‎ 
الضغوط الواطئة ودرجات الحرارة العالية (ليست عالية جداً ولكن باعتدال)‎ 
تخضع الغازات الحقيقية وبصورة تقريبية إلى قوانين بويل وشارل وغايلوساك‎ 
وفرزقة افرگادری رجب اة ااال لرل رانعد من الغار ولک هنك زاء‎ 
الضغط وهبوط درجة الحرارة يكون الانحراف عن السلوك الثالي واضحا.‎ 
يبين الشكل 2- 12 انحراف غازات النيتروجين واهيدروجين بدرجة‎ 
الصفر المئوي وثاني اوکسید الکاربون بدرجة 40 مئوي عن السلوك اللخالي»‎ 
طلا بأ یما اسا رب الضغط بالحجم عند ضغط جو واحد تعد مساوية‎ 
إلى واحد في كل حالة.‎ 
يمشل الخط المستقيم المنقط في الشكل 12-2 خضوع الغاز لقوانين الغاز‎ 
ا مغالي. يوضح الشكل بأن الغازات الحقيقية تظهر انحرافات ليست قليلة عن‎ 
السلوك المثالي وجخاصة عند الضغوط العاليةء ولكن عندما يكون الضغط اقل‎ 
من ضغط جوي واحد أو ما يساويه فإن الانحراف يكون قليلاً. في حالة غاز‎ 
اهيدروجين فإن الانحراف يزداد بصورة مستمرة مع زيادة الضغط بالمقارنة مع‎ 
الخازين الآخرين. غاز النتروجين يظهر انحرافا سلبياً ثم تتبعه الزيادة عند ارتفاع‎ 
الضغط وتزداد قيمة الانحراف السلبي لغاز ثاني اوكسيد الكاربون في البداية ثم‎ 
يرجع للارتفاع عند الضغوط العالية.‎ 
يتشابه سلوك غازي النيون واميليوم مع غاز الميدروجين بدرجات الحرارة‎ 
الاعتيادية» وعند هبوط درجات الحرارة بتغير شكل المنحنى لكل حالة. وفي‎ 
النهاية يصبح شبيها لحالة غازي النيتروجين وثاني أوكسيد الكاربون المبينة‎ 


الفصل الثاني الغازات اطنالية والغازات الحقيقرة 


بالشکل 12-2. 

عند الدرجات الحرارية العالية نوعاً ما تصبح منحنيات غازي النتروجين 
وثاني اوكسيد الكاربون والغازات الاخرى شبيهة بمنحنيات الميدروجين 
واهيليوم وان علد درجات الحرارة الاعتيادية. 


أما دقة قاعدة أو فر ضية افوکادرو فیمکن اختبارها بتعیین الحجم الذي 
يشغله مول واحد من الغاز بدرجة الصفر المئري وضغط جو وأاحد» فإذا كان 
القانون ينطبق بدقة فان حجم الغاز لا يعتمد على طبيعة الغازء ولكن المعلومات 


Kk‏ الفازات اانالية والغازان الحقرقية 


ج 
الموجودة في الجدول 4-2 تبت عکس ذلك حيث پبين الحدول أن أكر انحراف 
تظهره الغازات الأسهل تسيلا وهما غازا الامونيا وكلوريد الاثيل. 


چدول 4 اخحتبار قانون أو فر فة افو کادرو 


الغاز الوزن حجچم مول واحد باللتر (أو دسم ) 
| الجزيئي | و بدرجة الصفر المئوي وضغط جو واحد 


ارون 2.016 27 
آ و 28.00 22.465 
الاوکسجين 3.00 22.4 
ا کارت 44.010 22.24 
ا 17.030 2.4 
کلورید الاثیل 50.490 2.89 


إن الا راف عن الل ك ا مالي يزداد بنقصان درجة الحرارة وزيادة 
الضخط, وبقياس الحجم الذي يشغله مول واحد من الغاز بدرجة الصفر المموي 
ارد ل فرب الط ال اس 
)Extrapْ0 00)‏ إل قيمة ضغط الصفر» حيث وجد بان حجم مول واحد من 
الغاز المثالي بدرجة الصفر المئوي وضغط جو واحد مساوياً إلى 22.414 لتر. 


عندما يكون الضغط جدود ضغط جو واحد أو اقل ودرجة الحرارة لا 
تقترب من درجة حرارة تسييل الغاز تصبح الانحرافات عن قوانين الغاز المغالي 
مساوية إلى نسب مئوية قليلة جدا. تحت هذا ات کن ل معادلة 
الحالة والمعادلات ذات العلاقة بصورة تقريبية لعمل بعض الحسابات بهذا 


القصبل الثاني الفازان امثالية والغازان الحقيقية 

ڪڪ 
الشان» ويعول (۸1 = ۴۷)على النعائج بهذا الخصوص عند ضغوط أوطا 

ودرجات حرارية أعلى. 


سنناقش بعض العوامل التى سنرى أنها تعاني حيوداً واضحا في الغخازات 
الحقيقة: 


# qy 


Compressibility factor ةطléخضنالا معامل‎ -1 

يعرف معامل الانضاطية حسب المعادلة الاآتية: 

Z = PV/nRT 2 - 49 

ويكون هذا العامل مساوياً الى 1 في الغازات المثالية وإن الحيود عن هذا 
الرقم هو المقياس للانحراف عن التصرف المخالي. 

إن الحيود عن اخراص المثالية تدده درجه الحرارة واألضغط. پو ضح 
الشكل 13-2 العلاقة ما بين معامل الانضغاطية والضغط مجموعة من الخازات 
ويلاحظ بان هنالك حيودا عن قيمة (1) لمعامل الانضغاطية وآن هذا الحيود 


باتجاهين حيث تشل الخطوط العليا الحيود الايجابي عن القيمة التي يعطيها الغاز 
الغالى بينما تمل الغطوط السفلى الحيود السلى عن ذلك. 


إن الحيود الامجابي يعنى بان قوى التنافر ما بين الجزيشات هي الغالبة في 
ل س بان مالك اذا ما یں جربات الغاز 


SS. 


الغازات اللثالية والغازات الحقيقرة 
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شڪل 2- -13 علاقة 2 E‏ حرارة 
الصفرالمئوي 


2 کے سے 


Critical Point :ãةجرحلا الدرجة‎ -2 


يمكن ان تسيل الغازات عند زيادة الضغط وبدون ان نخفض د 
الحرارة. المخطط الموضح في الشكل 14-2 يبين تسييل الغاز عند درجة حرارية 


الفحصل الثاني الفانات المئالية والغازان القيقة 


ووت درجۀ الحرارة ویسمی عخطط التمائل الحراري لتسييل الغازات. 


E . E E 


الحجم۷ 
شكل 15-2 مخطط التماثل الحراري لتسييل الغازات 


۹S 


الفصل الثاني الغازات اطثالية والفازان الحقيقمة 


كرالك تسل الات دراد الخ ,كى ورج ار 
ويمكن تسييل بعض الغازات مثل ثاني وكسيد الكاربون في درجة حرارة الغرفة 
عند زيادة الضغط ولكن عند وصول درجة الحرارة إلى 56 کن ا وکن 
تسيل الغاز مهما كان الضغط المساط عليه. 

تسمى هذه الدرجة بدرجة الحرارة |ۍىرجة „(Critical Temperature)‏ 
تعرف درجة الحرارة الحرجة بأنها الدرجة الحرارية التي لا يكن فوقها تحويل 
البخار الى سائل مهما كان الضغط المسلط على ذلك الغاز (في بعض الأحيان 
يمن ان يتحول الى صلب عند استخدام ضغط كاف ولكن لا يتحول الى 
سائل). الشكل 16-2 يوضح أنبوبة الختبار تحتوي على الاء عند درجات حرارية 
ختلفة» ويتضح من الشكل ان الأنبوبة التي تكون درجة حرارتها 374م وهي 
أعلى من الدرجة الحرارية الحرجة لا يوجد سائل الماء وانما يوجد بخار الماء فقط. 


DSU 100°C TL 


شکل 16-2 غاذج من الماء عند درجات حرارية ختلفة 


ال2 3 ی ار ا ا ف اراد 


جدول 5-2 درجات الحرارة الحرجة لبعض المواد 


إن الضغط ا Critical Pressure‏ ا الضغط rT‏ للماد: عند 
الدرجة الحرارية الحرجة. الحدول 02 تن اأضغط الحرج أبعض المواد المعروفة 
عند الدرجة الحرارية الحرجة. 
جدول 6-2 الضخط المجرج لبعض المواد 


e معينة‎ 0 TT الاشکال التي تعر عن العلاقات‎ ٤ 
مصطلح النقطة الحرجة ”اهم ها٣ وتعرف النقطة الحرجة بأآنها النقطة التي‎ 
تكون فيها المادة عند الدرجة الحرارية الحرجة والضغط الحرج.‎ 

الحجم المولاري الحرج Critical molar volume‏ لا يساوي حجم مول 
واحد من المادة عند الدرجة الحرارية الحرجة والضغط الحرج. 

يوضح الشكل 17-2 التماثل الحراري (ثبوت درجة الحرارة) لنموذج غاز 


۱ الفحيل اللاي الغازات اطثالية والغازات الحقيقية 


القصل الثاني الغانان اللثالية والغازان الحقيقرة 
حقيقي. يلاحظ بان النقطة الحرجة هي نقطة انقلاب وعلية فإن معادلة تفر 
الضغط الى الحجم بثبوت درجة الحرارة تكون على الشكل ا 

(P| @V)r = 0 2 - 50 


(aP2| 0V2) = 0 ك‎ 


شكل 17-2 التماثل الحراري لنموذج غاز حقيقي(0٥‏ ) 


الفمل النان الغازات امئالية والغانات الحقيقية 


ag ET OE FE FRE 

د-13 الشذوذ عن القانون العام للفازات وتاثبر قوى التجاذب والتنافر 

Deviation from the general law of gases and the effect of 
attractive and repulsive forces 


اشتقت قوانين الغاز ا مثالي من النظرية الحركية استناداً إلى نقطتين مهمتين: 
الأولى إهمال حجم الجزيئات بالمقارنة مع حجم الخاز الكلي» والثانية عدم 
تجاذب الجزيئات مع بعضها البعض. ولأن كلتا النقطتين لا يكن تطبيقهما على 
الغازات الحقيقية لذا تظهر انحرافا عن السلوك المخالي» وبالإمكان اختزال حجم 
الغاز بواسطة زيادة الضغط والتبريد حتى يتم تسييله ثم يتصلب في النهاية. ففي 
الحالة الصلبة هنالك مقاومة ملحوظة لأية محاولة أخرى في الانضغاط» ومن 
الواضح أن جزيئات الغاز ها حجم يمكن تقديره ومن الحتمل أن يكون بنفس 
درجة الحجم الحتل لجزيئات معينة في الحالة الصابة. 
إذا كانت جزيئات الغاز لا تجذب بعضها البعض فإن تسييل الغخازات 
يصبح مستحيلاء ولكن في الحقيقة يمكن لأي غاز آن يتحول إلى سائل باستخدام 
درجات الحرارة الواطئة والضغوط العالية. | 
إن إحدى الخواص الجوهرية للسائل هي التلاصق أو التماسك والتي 
تعزي إلى التجاذب بين الجزيئات. إن ظاهرة التجاذب الجزيئي واضحة جلية في 
الغاز كما هو الحال في السائلء وهناك دليل مباشر على وجود التجاذب حصل 
عليه العا مان جول وتومسون سنة 1852م عندما امرر تياراً من الغاز بضغط ) 
ثابت خلال أنبوب بحتوي على سداد مسامي (عuام )Porous‏ من الخحریر | 
أو القطن الماص» إذ لوحظ بأن الغاز المنبثق من السداد بصورة عامة يكون ابرد ا 
من الغاز الداحل اللأبوب ! 


إن تغبر درجة الحرارة المعروفة بتأثبر جول وثومسون ( 414 Joule‏ 1 


| 


الفصل الذاي الغازات اطئالية والغازان الحققرة 


eff‏ sonص0ط)‏ هو السبب بنقصان السرعة ومن ثم الطاقة الحركية 
للجزيئات» ويحصل هذا لأن الطاقة يجب أن تفقد للتغلب على قوى التجاذب 
الحزيئية عندما يتمدد الغاز خلال مروره عبر السداد الملسامي» هذا وفضلا عن 
مجاذب الجزيئات مع بعضها البعض يجب أن تكون هنالك قوى تنافر بين 
الجزيئات وهذا واضح من وجود قطر تصادم معرف ويمشل هذا القطر بوجود 
المسافة التي بها تصبح قوى التنافر كبيرة بجيث ينعكس اتجاه حركة الجزيئات» أي 
من نحو بعضها البعض ثم تتجه بعيدا عن بعضها البعض. تنخفض قوى التنافر 
بسرعة عالية جدا عند زيادة البعد بين الجزيئات وأسرع بكثير من انخفاض قوى 
التجاذب. ونتيجة هذا يتكون تجاذب بين جزيئين عندما تكون المسافة بينهما 
مسافة معينة وتتنافر عندما تكونان قريبتين جدا من بعضهما البعض. 

الشكل 18-2 يوضح ان قوى التجاذب والتنافر تساوي صفر عندما يکون 
معامل الانضغاطية مساويا الى 1 (حالة الغاز المثالي كما تم توضيحه سابقا). ان 
ارتفاع قيمة معامل الانضغاطية مع ازدياد الضغط إلى اكثر من 1 لبعض الغازات 
يعني زيادة قوى التنافر مابين الجزيئات وهذا مايوضحه تصرف غاز 
الهيدروجين. على العكس من ذلك هنالك غازات آخرى مثل غاز الميثان حيث 
ان معامل الانضغاطية يكون اقل من 1 عند زيادة الضغط ولحد 150 جوء وهذا 
يعني بان جزيئاتها تنجذب إلى بعضها البعض. نلاحظ ان غاز النتروجين يمتلك 
ا لخاصیتين ولکن عند ضغوط ختلفة» حيث تنجذب جزيئات النتروجين مع 
بعضها البعض كلما تم زيادة الضغط ولغاية 140 جو» وبعدها تبدأ بالتنافر بعد 
ان تتقاطع مع خط الغاز المثالي عند ضغط 140 جو. 


الفازان المنالية والغازان الحقيقية 


٥ الضغط‎ 


ال 12 ر الأنضغاطية على قوى التجاذب والتنافر 


تتمثل القوى بين الجزيئات 
(الشكل 19-2) الذي يئل 
الغاز كدالة للمسافة بينهما. 


(أو الذرات) عادة بدلاله مخطط الطاقة الكاء.: 
رسما بیانیا بين الطاة: الكامنة المشتركة لجزيئين من 


۹ amen . . 
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# س السافة بين الجزيئتين(۲) 


شكل 2- 19 مخطط الطافة الكامنة لجزيئتين من الغاز 

مشل المنحنى العلوي في الشكل 19-2 منحنى التنافر» ولكي تجذب 
ا لجزيئتان قريبا من بعضهما البعض يجب أن يبذل شغل )۷٥۲(‏ مضاداً لقوة 
التنافر ولذلك تزداد الطاقة الكامنة للنظام عند مسافة معينة يرتفع المنحنى بحدة 
مبينا أن هناك زيادة سريعة بطاقة التنافر. أما تأثر التجاذب على الطاقة الكامنة 
فمبين بالمنحنى المنقط فبسبب ازدياد قوة التجاذب تزداد الطاقة الكامنة- ولكن 
بالسالب- كلما اقتربت الجزيئنان من بعضهما البعض. ويتبين من شكل 
امنحنيات أن زيادة قوى التجاذب يكون اقل سرعة مع اقتراب الجزيئات مع 
بعضهما البعض من زيادة قوى التنافر. الطاقة الكامنة المشتركة النهائية للجزيئات 
موضحة بالمنحنى غير المنقط في الشكل 19-2 وتمشل مجموع قوى التنافر 


الفصدل الثاني الغازان امثالية والغانات الحقيقية 


والتجاذب. تتغير التفصيلات الكمية هذا المنحنى من جزيئات إلى آخرى ولكن 
اميئة أو الشكل العام للمنحنى متساوية وبصورة عامة. 

عند المسافات الكبيرة نسبياً تكون قيمة الطاقة الكامنة سالبة لذا يصبح 
تألر التجاذب هو السائد. تزداد في البدء طاقة التجاذب النهائية عند اقتراب 
الجزئيين من بعضهما البعض ومن ثم عند مسافات جزيئية بينية اقرب من اقل ما 
في المنحنى يصبح تأثير التنافر واضحا وتبد طاقة التجاذب النهائية بالنقصان مع 
نقصان المسافة بين الجزيئين. في النهاية عند مسافات جزيئية بينية صغيرة يلاح ظ 
ازدياد الطاقة الكامنة النهائية بسرعة وتصبح قيمتها موجبة وهذا معناه أن قوى 
التنافر تكون هي المهيمنة. 

عندما تصل المسافة بين الجزيئين بحيث تصبح الطاقة الكامنة مساوية إلى 
صفر» تتوازن قوى التنافر والتجاذب عندئذ تدعى هذه المسافة بقطر التصادم 


.(Collision diameter) 


Virial Coefficients 3dl mÙlelae 14-2 

الشكل17-2 يوضح التماثل الحراري التجريي لثاني أوكسيد الكاربون. 
عند الحجوم المولارية الكبيرة وني درجات الحرارة العالية فإن التماثل الحراري 
(1ط10t)‏ للغاز الحقيقي ار ل( عل کک 
التماثل الحراري للغاز المخالي. 

إن الاختلافات الصغيرة تشير إلى أن الغاز المغالي هو الحد الأول من شكل 
التعبير الرياضي للمعادلة: 
PV, = RTC + BP + CP2 4 ........ ) 2-52‏ 


الفصل الثاني الغازان اطثالية والغازات الحقيقية | ۱ ال 


إن مثل هذه التعاببر المبسطة كثيراً ما يتم استخدامها في الكيمياء الفيزيائية 3 
لتجنب التعقيد في الحسابات الرياضية حيث يتم اخذ الحد الأول فقط وإهمال ق 
الحدود الأخرى ومنها معادلة الغاز المثالي حيث يو خذ فقط من المعادلة 52-2 
الحد الأول لتصبح آ۸ = مع إهمال لكل الحدود الأخرى. 

إن الصيغة الأكثر استخداما هي: 

PV = RT (1+ e-8 i ) س‎ 


إن التعبرين الرياضيين بالمعادلتين 52-2و 53-2هما صيغتين من معادلة 
الحالة للقر Equation State ã‏ اViria‏ (أن كلمة 41ا۷۲ كلمة لاتينية تعني القوة) 
امعاملان 8» ٥‏ واللذان يعتمدان على درجة الحرارة هما معاملان القوة الثانية 
والثالفة علماً بأن معامل القوة الأول يساوي واحد. إن معامل القوة الثالث اقل 
أهمية من معامل القوة الثاني حيث ان: 
CANE CBA 2-54‏ 
N TT E N‏ | 
الجدول 7-2 يبين قيم المعامل الثاني للقوة مجموعة من الغازات المعروفة | 
بدرجتین حراریتین ختلفتین. 


جدول 7-2 قيم المعامل الثاني لقوة لبعض الخازات 


س ~m —m—-— GGG‏ ا 


الفعدل الثاني الفانات اطثالية والفازان الحقيقرة 


معادلة الحالة للغاز ا لحقیقی يمکن أن تتطابق مع معادلة الغاز المثالي عندما تقترب 
هة خط من الصغر (0 < ) فإنه ليس من الضروري أن تقترب جيم 
خواص الخاز الحقيقي من خواص الغاز المثالي عند نفس الشروط (0 ج م 

e 1 1 JZ a 8 A 
مه بل ااضمغط فإنه يساوي صفر بالنسبة للخاز المثالي (لأن قيمة 2 تساوي 1 عير‎ 


جميع الضغوط) ولكن للغاز الحقيقي فإنها تساوي: 


QZ _ B12 pe+...... ی‎ 
dp 

وبالتالي فن 
2-56 (0 ^)8 ے 2 
dp‏ 


إن قيمة 8 في المعادلة 56-2 ليس من الضروري أن تساوي صفر ومن ٹم 
فإن قيمة الميل قد لا تساوي صفرا. أن جميع خواص الغازات تعتمد على مغل 
هذه الاشتقاقات فإن خواص الغازات القيقية لا تتطابق مع خواص الخازات 
المخالية عند الضغوط الواطئة. 

عندما نتفحص الشکل 20-2 نری CTE‏ القوه على 
درجة الحرارة فيجب أن تكون هنالك درجة حرارة تكون عندها قيمة Z‏ تقترب 
م ول فلار صفر عند الضغرط ارال ان و 
الحرارة هذه والتى عندها تنطابق خواص الغاز الحقيقي مع الغاز الالي 
عندما تقترب فيه الضغوط من الصغر (0 ۶) تسمى درجة حرارة بويل 
„(Boyle Temperature) TB‏ 


الفمبل الذاني الفازان اطالية والغازان الحققية 


درجة حرارة عالية 


درجة حرارة بويل 


غاز مثالې کک ی 
کک 


درڄة حرارة واطئة 


بناءاً على ما ذكر في أعلاه فإن قيمة 8 في المعادلة 53-2 تساوي صفر 


aA, OE. 1 1‏ 
لتصبح المعادلة PV, = RT‏ وكذلك ف المعادلة 56-2 وبذلك فإن مه 7 
ستساوي صفرا أيضاً. الجدول 8-2 يوضح قيم ه1 لبعض الغازات المعروفة. 
جدول 8-2 الثوابت الحرجة لبعض الغازات 


TR T2 | Tk [viene | Fam | e | 


ome SSS. 


الفصبل الثاني الفازات اطثالية والفازان الحقيقية 


15-2 لتكثيف $ Condensation‏ 
إذا قمنا بضغط الغاز في النقطة 4 من الشكل 15-2 بثبوت درجة الحرارة 
ذلك بكبس الغاز سيرتفع ضغط الغاز خاضعاً وبصورة تقريبية إلى قانون بويا 
سيحيد تصرف الخاز بصورة كبيرة عن القانون عندما يتم تقليص الغاز إلى 8 
عند اانقطة © حيث يكون ضغط غاز 0 (كما في الشكل 15-2) حوالي 60 
جو يشذ الخاز كلياً عن خواص الغاز الشالي حيث ينزل المكبس إلى الأسفل 
بدون زيادة بالضغط. تمثل هذه الحالة بالخط الأفقي C2٤‏ حيث نلاحظ هنالك 
ختزالا كبيرا بالحجم مع بقاء الضغط ثابتاً. عند اختزال الحجم من © إلى 5 إل 
۳ فان كمية السائل المتكونة سترداد وسوف لن تبق أية مقاومة للمكبس حيكف 

أن الغاز قد استجاب لعملية التكثيف. 

إن الضغط عند الاط ۴ حيث يكون السائل والبخار في حالة اتزان 
یسمی بالضغط البخاري Vapor p۲ 8SS0۲e‏ . عند النقملة ۴ يكون الغاز قد تحول 
کلياً إلى ثل وان موقع المكبس سيكون فوق سطح السائل. هذا يعني بان اي 
اختزال بالحجم بعد النقطة 8 سيتطلب منا ضغطاً عالياً جداً حيث نلاحظ من 
ااشكل آن الاختزال البسيط للحجم من ۴ إلى ۴ يتطلب ضغطاً عالباً جد وهذ 
ما يفسر صعوبة انضغاط السوائل. 


16-2 معادلة فان The van der Waal’s Equation jds‏ 
لاحظ الفيزيائي الالماني جوهانز وايدرك فان درفالز (1923-1837م) 
صرورة إدخال متغيرين على معادلة الغاز مالي لكي نستطيع أن نفسر حالة 

تسييل الغازات (لکي يصبح الغاز حقيقيا). 


الفمبل الثاني الغازان امثالية والغازان الحقيقية 


PV 
لقد ذكرنا سابقا بأن قيمة تساوي واحدا للغاز المثالي وكما موضحة‎ 


9 


PV 


تاثير حجم الدقائق هو الخالب N‏ 


غاز مثالی 


تأر قوى التجاذب بين الدقائق هو الغالب 


الخغط ۴ 
شکل 21-2 تاثبر حجم الدقائق وقوى التجاذب 
BEV‏ : 
وجد عمليا آن هذه القيمة (قيمة ج ) تكون أقل من واحد لبعض 
الغازات عند الضغوط العالية. فسرت هله الحالة بسبب التجاذب بين دقائق 


الغازء في حين وجد بأآن القيمة تكون اكير من واحد عند الضغوط العالية 
لغازات آخری وقد فسرت هذه الحالة بسبب حجم دقائق الغاز. 


النمال الثاي الغازات اللثالية والغازات الحقيقية 
ری يانه من الضروري إجراء التصحبحات» الق وجدها فإن درفالز» مکن 
معادلة الغاز المغالى لكى نصل إلى معادلة الغاز الحقيقى ١٥10)ةuيء‏ هع وء۸. 


Correction of Pressure bêضلا‎ aû -1‏ 
بينت إحدى فرضيات النظرية الحركية للغازات عدم وجود أي قوى 
تجاذب بين دقائق الغاز. إن هذا الافتراض غير دقيق حيث أنه بالرغم من أن 
القوى الرابطة بین هذه الدقائق ٣۹ا٤٤‏ [٥٣۲ع)۸!‏ اصغر e‏ با لمقارنة مع القرى 
البينية 12اه صه۲اد1آ. هذه الدقائق (قوى التنافر آيضا هي قوى) ولكنها 
مؤثرة وفعالة عند تسييل الغازات. إن وجود هذه القوى يعني أن ا ف 
الضغط الحسوب للغاز المالي لم يأحذ بنظر الاعتبار وهو الضغط اللازم لغرض 
التغلب على هذه القوى» وعليه جب أن نجري تصحيحا للضغط وذلك بإضافة 
حد معين إلى الضغط ال ملحرظ ءإsuوء۲م Observed‏ وهذا الحد يساوي قوة 

التغلب على قوى التجاذب بين الجزئيات حيث آن: 
ضغط الغاز المثالي = الضغط الملحوظ + قيمة التغلب على قوى التجاذب 
بين الدقائی 
7 2 
إن قوى التجاذب بين الدقاقق تتناسب تناسباً عكسيا مع الأس السابع 
لسافات الفصل بين الحزيئات (بالنسبة للجزيئات غير القطبية) وتتناسب طرديا 


8 = E E 


الفصيل الثاني الفانان اشتالية والفازان الحقيقرة 


مع مربع كثافة جزيئات الغاز. إن كثافة جزیئات الغاز تتناسب طردياً مع كمية 


7 
7 
الغاز الحقيقى كما في المعادلة 57-2. 


2- ص | Volume Correction : pal‏ 
افترضت النظطرية الحركية للغازات إهمال حجم دقاتق الغاز» حيث 
افترضت بأنها لا تشغل أي حجم في الفراغ. بالرغم من أن دقائق الغاز متناهة 
في الصغر وهي صغيرة جدأً عند مقارنتها بالحجم الكلي للغاز ولكن حجمها 

بالحقيقة لا تساوي صفراً إطلاقا. 
إذا کان ۷ يشل حجم الغاز المثالي الذي فيه يتحرك الغاز ضمن الوعاى 
فإن حجم الغاj‏ l)أzdر‏ ¡ڊ Observed Volume‏ والذي يمثل حجم الوعاء جب أن 
حتزل جحد معين» ويسمى الحجم المشارك ویرمز له پالحرف (ط). 
را اا الحجم المشغول من قبل الغاز وقيمته 
تتناسب طردياً مع كمية الغاز («) وعليه فإن التصحيح سيكون الشكل الآتي: 


2-58 و 2 
يسمى كذلك الحجم الل excluded volume‏ وھو الحجم الذي لا 
تستعاع ازيتات التحرك ضمنه» والشكل 2- 22 يوضح معنى هذا الح. 
وبذلك فإن معادلة فان درفالز للغاز الحقيقي ستأخذ الشكل الآتي: 


الغازان امئالدة والغازات الحقيقية 


القصل الثاني 


CE (Vn — b) = RT e 


د 
و 


وإن قيمة الج أضغط ستكون: 


ا مع 
2-61 7 


حيث أن 4 , ط هما ثابتان ويوضح الجدول 9-2 قيماً ختلفة هذين الثابتين 
لغازات ختلفة معروفة علماً بأن القيم المذكورة هما هي قيم تجريبية. 


الفصل الثاني الفازان اطتالية والفازان الحقيقية 
جدول 9-2 فيم ثوابت فان درفالز لبعض الغازات 


(ھ) ل 2 (دسم) - ضغط 


جو مول“ 
اهيدرو جين 0.2444 
النيون 0.2107 0.01709 
رة 0.03412 0.0230 
الارکون 1.0 0.03219 
اة 2.318 0.03978 
الزينون 4.194 0.05105 
آلا سجن 1.0 0.03183 
و 1.30 0.0393 
ا 6.493 0.05622 
ولا کت کار رر 1.490 0.0400 
N CE‏ 9 0.04267 
الميثان 2.23 0.04278 
ا 3.80 0.04100 
الامونيا 4.10 0.03707 
الاثيلن 4.471 0.05714 
الاستيلين 4.400 0.0510 
الايثان 5.489 0.0630 
الماء 5.464 0.03049 
انی از گید الکربت 670 0.05600 
البنزي. 8000 1 0.1154 


الفازان اطالبة والفازان ا(حتبقية 


الفعدل الثالي 


جد الصا الأساسية أعادلة فان درفالز: 


e 


Ihe principals feature of van der Wall's quatlon 
الغازات والسوائل تتواجد سوية عند توازن فوئ التجاسك وات‎ 
ئو ات فان درفالز لا تعتمد على درجة الحرارة والضغط وها قيمة خاصة‎ 
لکل غاز من الغخازات. ان الثابت 1 خاص بتصحيح الضغط ويئل قيمة‎ 
التجاذب بين دقائق الغاز» اما الثابت 0 فهو خاص بتصحيح الحجم وله ارتباط‎ 
ججم جزيئه الغاز» وکما ڀاتي:‎ 


e O> +O 
تاذب‎ 
J = Voss — nb + ©0@> | 


تنافر 

هنالك علاقة ما ين الثرابت الحر جة sاConstan‏ itica1ا)‏ وثوابت معادلة 
فان درفالز. 

عندما تكون درجة الحرارة اقل من الدرجة الحرجة فإن التمائل المجرازي 
المحسوب يتأرجح ما بين أعلى قيمة وأوطأ قيمة مارا بقيمة صفر. نستنتج من 
ذلك بأنه يإمكاننا أن نجد الثوابت الحرجة بجساب المشتقات وجعلها تساوي صفر 
حیث تکون ۲ = ۲: 


الفميل الاي الغانات ا0الية والغازان الحقرقية 
ا 
0 


dP RT Za _ 


62 - 2 لے ب ا 
dVm (Vm-b)2 Vm‏ 

2 2 

a Ly 2 - 63 


dV (Vm-b)3 Vî 


T=‏ س 
27b2 ‌ 27 Rb‏ 


وھ الثوابت اعلا بامکانا حساب 8 


= 2 - 64 
8 


18-2 معادلات الحالة الأخر + Other Equations of State‏ 
هنالك معادلات أخرى للحالة ويكثر استخدامها ومن أشهر هذه 
المعاد لات٠‏ 


1- معاد له بیرثلو .Bertheot Equation‏ 
قام العام Jala‏ ٽل Daniel Bertheot‏ ا 
المعادلة الأتية: 
ad‏ 
(V, = b) = RT 2-65‏ )+ م( 
2- معاد له دايya .Dieterici Equation lul)‏ 
فام العام دایی راسا عام 1899 بتقديم هذه المعادلة: 


(Pe mR )(Vq, = B) = RT 2 - 66 


حيث أن الثوابت ة , ا هي لا تساوي بالضرورة ثوابت معادلة فان درفالز 


الفصل اللاي الفازان اطثالية والغازان الحقيقية 
Ne‏ 
3- معادلة ڪامبيرليٽنڪ ادينٽسي :Kamerlingh Onnes Equation‏ 
معادلة كامہرلينك ادینسی هى احد معادلات |إلقوة Vırlal Equation‏ 
وهي معادلة قام باقتراحها العام كامبيرلينك ادينسي عام 1901 وهي کالاتي: 


PV = A + BP + CP + DPF + ......... 67‏ 
المعاملات 8 و٣‏ و٥‏ تسمی معاملات القوة الثانية والثالفة والرابعة في 


حین أن ۸ يشل معامل القوة الأولى. 


4- معادلة بيياتي وبردڪlن: Beattie - Bridgenan Equation‏ 
هذه المعادلة ايضا من معادلات القوه ثم اقترحها العالمان الامريكيان 
الاسکندر بیاتی وارسکار بردکمان وذلك عام 7 وهی کالاّتی: 


RT[1-(C/VmT)l(Vm+B) A 


P= SS 
حيث آن‎ 

A = A. )1-( 2 - 69 

2-0 ا و 


وإن ۾ و ا و .4۸و .8و ٥.‏ ثوابت حدبة تجريبيا والجدول 10-2 يوضح 
فيم الثوابت الخمسة ٤‏ هذه العادلة إضافة ای قمية ابت الغاز R‏ حیٹ آنها 
تساوې 10118" )[145. 


الفازان اطثالية والفازان الحقرقرة 


الفانان اللئالية والغازان الحقرقية 
س و ووو ووو سسس 


امثلة الفصل الثاني 


مال 1-2: قارن بين الجذر التربيعي لمتوسط مربع السرعة لجزيقات النتروجين 


بالنسبة للنتروجين: 
) 298( )38.314 2 
0.028 
ms‏ 515 — 
اما بالنسبة للهيليوم: 
298 )38.314 
د لے = FFAS‏ 
0.004 
ns‏ 1363— 


يساوي 515 م ٿا" عند 298 كلفن. احسب قيم السرع الأخرى 
عند نفس الظروف باستخدام نسب السرع الى بعضها. 


—- 0.92<>55 
-43.8ms" 


القمبل الذاز 


ل الفازان انالد والفازان الحقيقية 
و 
GG _ 0.82‏ 
rMS 1‏ 

C = 0.82 rms 
- 0.82<>515 


= 422.3ms 


مفال: 3-2 احسب النسة = رات الان ال ا3و 
4 " 


3 | 415 |)6 | 7 | 


C = (370 + 400 + 380 + 420 + 300 + 440 + 480) / 7 = 398 m g٣ 
rms = (370 + 4007 + 380 + 4207 + 300 + 440 + 480°) / 7 
= 402 ms 


ECE 0 ON O 
E 


641| _ 
40 ¥ ` 
RR. = 4R go,‏ .4= 16/ = 
مثال 2- 5: يندفق غاز اهيدروجين خلال ثقب صغبر بمقدار 5.2 مرة أسرع من 
الحرارية والضغط. احسب الوزن الجزيثي للخاز المجهول. 


الفمدل الئان الغانان اطئالية والغازان الحققة 


Ra, کے‎ M., 
E N 
ك کر‎ 
20 
27 = 8. 
2.0 
M = 27 x2 = 54 g/mol 
2 4 
مثال 6-2: جد قيمة و لغاز مثالى عند‎ 
٠ 6 
2 2 


أ- تضاعف درجة حرارته عند ثبوت الضغط. 
ب- تضاعف الضغط عند ثبوت درجة الحرارة. 

C1 
= لإيجاد قيمة‎ 


2 


مثال 72: جد قيمة متوسط المسار الحر وقطر التصادم وعدد التصادم لجزيئات 
غاز الاوكسجين عند درجة حرارة الصفر المئوي وضغط 10 328/ 
نیوتن متر ”اذا علمت ان معامل اللزوجة لغاز الاوكسجين يساوي 
907 یرت نانم 2 ) 


y = 0.499PC 1 


القمبل الثاني الفازان الثالية والغانان الحقرقرة 


P= Kgm7” y = NSM 
C=msT A=m 
وبالتعويض نجد ان:‎ 
2۸ = 63 .41m 
1 

TN 

N GE ا‎ 
a عدد افوکادرو‎ 


x10 ° x 6.023 x 107‏ 101325 
OS 2S‏ 
2.687m‏ = 
Cm7S”‏ 10× 9.02= 7 
مثال 8-2: احسب الضغط الذي بساطه 4غم من غاز الامونيا ف وعاءِ حجمه 


د 


- في حالة كون الغاز مثاليا 
- في حالة كون الخاز حقيقيا. 
آً- 


n= 84.0 x 1 — 4.94 mol 
17. 
nRT (4.94 (0.0821)(473) 
E 5.00 
P = 38.4 atm 


الغازان اطثالية والغازان الحقيقية 
enn.‏ 
ب- 
n=4.94 a=4.17 b= 0.0371‏ | 
\v-nb)= nRT .‏ 32+ 2 


۷ 
nRT na 
٣ کک‎ 2 
V-nb V 


_ _(4.94 (0.0821473) _ (4.94 )” (4.17) 
| 5.00 — (4.94 ))0.0371( (5.00 ) 


= 7 atm = (39.8 - 4.1 ( 
4.817 


Pa S.7 am 
نلاحظ ان الفرق يساوي 7.6 ./ بين ضغط الغاز ا مالي وضغط الغاز‎ 
الحقیقی.‎ 
| 
مثال 9-2: 1 مول من غاز ثانی او كسك الكاربون عند درجة حرارة 5 کف‎ 
يشغل حجما قدره 22.4 لتر.‎ 
آ- احسب ضغط الغاز اذا كان الغاز مثاليا.‎ 
ب - احسب ضغط الغاز اذا كان الغاز حقيقياء علما بان ۾ لغاز ثاني اوکسيد‎ 
الكاربون يساوي 3.592 لتر جو مول ” وقيمة الثابت ا تساوي‎ 
.' لتر مول‎ 77 
قارن بين النتيجتين.‎ 
أً-‎ 


p _ HRT _ (1.00(0.0821(273.15) 
V ا‎ 
P =1.00 atm 


الفمدل الثاني الغانات اطثالية والخازات الحقيقية 


(P + Jw=nb)=n RT 


(5.592)1.00 ) > 4 (i 426 
ET ]22.4 - (1.00 (0.04267 ([ 
= (1.00 (0.08206 )(273.15( 

PBP =0.995 mM 


نلاحظ ان الفرق بين الضغط في حالة كون الغاز حقيقيا لا بختلف كدرا 
عن ضخط الغاز المثاليء ولو ان الضغط في الغاز المثالي اكبر. 


مثال 10-2: إعد حسابات الخال 0-2 ولنفس الغاز وبنفس الظروف ادا کان 


حجم الغاز يساوي 0.2 لتر.ثم بين أسباب اختلاف التعائج عن 


ال 
n (1.00 (0.0821 (273.15)‏ 
Vv 0.20‏ 
P =112 atm‏ 


P (3.592X1.00 ) ro. 200 - (1.00 X0.04267)] 
(0.200) 


— (1.00 (0.08206) (273) 
P = 52.6 atm 


انعد الثاني الفازان امثالدة والفازان الحقيقدة 


ارف کر ھن ضعف الضغط للغاز | حقيقي. عند المقارنة بين النتيجتين ي 
الغالين 7-2 و8-2 نلاحظ بان الحيود عن خوراص الغاز المثالى تزداد كلما كانت 


ات الغاز اقرب الى بعضها الأبعض وذلك لازدياد عدد التصادمات وزيادة 
اثر قوى التجاذب والتنافر بين جزيئات غاز ثاني اوكسيد الكارہون. 
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القانوه الأول للشرموديناهك 


الفصل الثالث 
القانون الأول للشرموديناميك 


The First Law of Thermodynamics 


1-3 مك4 : Introduction‏ 
الثرموديناميك (الدينمية الحرارية) hermodynamisا‏ هو فرع من فروع 
الک اء الفیز اة يتم بالعلاقات بين الصفات الاظفظورة 
(العيانية) sعr)iءpمroم Macroscopic‏ للأنظمة مثل درجة الحرارة و الحجم 
والضغط, ويعد من التقنيات الأكثر قدرة على تفسير الظواهر الطبيعية ولا ينظر 
ي سرعة تغيير النظام من حالة إلى أخرى أي آنه لا يهتم في تأثيرات عامل 
الزمن» كما آنه لا يعتمد على خصوصية التركيب الجزيئي للمادة أو على 
ميكانيكية التوصل على حالة الموازنة التام والنهائية. تم اكتشاف قوانين 
الثرموديناميك (الدينمية الحرارية) خلال القرن التاسع عشر خلال جهود تجريبية 
كبيرة قام بها العلماء. هنالك خسة قوانين للثرموديناميك وهي قانون الصفر 
والاول والثاني والثالث والرابع ويتم التركيز عادة في جميع المصادر على ثلاثة 

قوانين وهي القانون الأول والثاني والثالث. 
الثرموديناميك مأخوذة من اللغة الأغريقية وهي مشتقة من كلمة 
therme‏ وتعني حرlرة dynamikos y (Heat)‏ وتعني قو ةة (61 0W‏ ). 


System : اطم‎ 2-3 


في مفهوم الكيمياء الفيزيائيةء الكون ٥۲5ء1۷مں‏ يقسم على جزئيين» الجزء 
الأول هو النظام .Systen‏ والأخر هو الحہط .Surrounding‏ یعرف النظام بأنه 


TT OO 


الفصل الال القانوه الأول للشرموديناهمى 


كهروكيميائية و خلية بايلوجية أو غبرها. هنالك ثلاثة أنواع من الأنظمة. 


1-2-3 النظام Open System : ikl‏ 
وهو ذلك النوع من الأنظمة الذي يسمح بتبادل الطاقة والمادة بينه وبين 
احيط. مثال على ذلك اناء بجوي على سائل حيث آن الحرارة يمکن أن تنتقل من 
وإلى النظام بسهولةء وكذلك بالإمکان أن یتبادل ما بداخله من مادة بینه وبين 
حيط والشكل 13 يشل الشكل التخطيطي هذا النوع من الأنظمة. 
بلا طط 


شکل 1-3 نظام مفتوح 

Closed System :قلlغلا النظام‎ 2-2-3 

وهو ذلك النوع من الأنظمة الذي يسمح بتبادل الطاقة بينه وبين الحرط 
ولکن لا يسمح بتبادل المادة ومثال على ذلك أناء مغلق بحتوي على سائل 
(جدار الإناء من النوع المنفذ لاوٍشعاع الحراري) )Diathermi(‏ حیث أن هذا 
النوع من الأنظمة يسمح بتبادل الطاقة ولكنه مغلق بحيث لا يكن نقل المادة إلى 
الحيط ولا يكن أن نضيف له مادة من الحيط الشكل O E‏ 
التخطيطي هذا النوع من الأنظمة. 


النمدل الا القانوه الأول للدرموديناهدك 


ا طافه 


ا طاق 
لیر 229 عا اة 


Isolated System النظام المعرول:‎ 3-2-3 


وهو ذلك النوع من الأنظمة الذي لا يسمح بتبادل الطاقة کما لا سمح 
بتبادل المادة بينه وبين الحيط مثال على ذلك قنينة الثرموس المغلقة حيث يكون 
الجحاجز ما ين محتويات القنينة والحيط من النوع الأديباتي (ثابت الحرارة) 
الشكل 3-3 يمثل الشكل التخطيطي هذا النوع من الأنظمة. 


مال طا 


شڪل 3-3 نظام معزول 


Energy, Heat and Work :لغخۉdاو الطافة والحرارة‎ 3-3 

تعرف طافة النظام (0)”* بأنها الإمكانية أو الاستطاعة على انجاز شغل. 
في حين أن الشخل (۷) يعرف بأنه انتقال الطاقة من نظام ميكانيكي إلى نظام 
میکانیکي آخر وبدلالة القوة والإزاحة. تعرف الحرارة )٩(‏ بآنها انتقال الطاقة 
الناتج من الفرق بين درجات الحرارة (1۳). 

نستنتح من التعاريف السابقة بآن هنالك علاقة ما بين المفاهيم الثلاثة وهي 
الطاقة والحرارة والشغل» كما نفهم بأن الحرارة والشغل هما شكلان من شكال 
انتقال الطاقة» أو بعبارة آخرى أن الحرارة والشغل ميكانيكيتان يتم بواسطتهما 
تبادل الطاقة فيما بينهما وإن انتقال الطاقة من وإلى النظام الملكون على شكل 
حرارة آو شغل. 

بالرغم من أوجه التشابه الموجودة مابين الحرارة والشغلء هنالك بعمض 
الاختلافات» طريقة انتقاهما مابين الأنظمة وبين النظام والحيط وطريقة تحوهما 
من شكل لآخر والتغير الحاصل في انتظام جزيئات النظام أو الحيط عند الانتقال 

(سيتم توضيح ذلك لاحقاً إن شاء الله) تنتقل الحرارة بين الأنظمة المختلفة 
او بين النظام وامحيط عن طريق الاتصال أو الإشعاع في حين يتم انتقال الشغل 
بصورة ميكانيكية. 

لا يمكن تحويل الحرارة بصورة كلية إلى شغل في حين ان الشغل يتحول إلى 
حرارة بصورة تامة. ان الحرارة تسبب في زيادة الحركة العشوائية لجزيئات النظام 
او الحيط عند انتقاهما الى النظام او الحيط في حين ان انتقال الشغل يؤدي إلى 
حصول حركة منتظمة (غير عشوائية) لجزيئات النظام او الحيط الذي ينتقل اليه. 

هنالك مفهومان جب أن نیز بينهما وهما آن يتم انجاز شغل (على) النظام 


الفديل الناف القانود | اول داوق 


أو أن النظام ينجر شغلا. الحالة الأولى وتشمل القيام بضغط غاز في نظام معزول 
فإن إمكانية النظام على انجاز شغل ستزداد وبذلك فإن طاقة النظام ستزداد ي 
حين أنه عندما ينجز النظام شغلا (مثل تمدد الغاز داخل د فإن طاقة 
النظام ستختزل كما أن استطاعة النظام على انجاز شغل ستختزل أيضاً. الشكل 
4-3 يوضح الفرق بين المفهومين. 


النظام ينجز شغلا 


8 


ا 
ا 
ر 
ر 
ر 
ر 
0 
1 
ا 

7 
7 
7 
7 
4 
0 
ر 
ا 


1 ای 
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i 
2 
7 
ر‎ 
0 
م‎ 
ا‎ 
ر‎ 
۶ 
ر‎ 
2 
2 
ر‎ 
ر‎ 
7 
ر‎ 
۲ 
ر‎ 
ر‎ 
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شكل 3- 4 الفرق مابين انجاز شغل على النظام وانجاز الشغل من قبل النظام 

إن التفسير الجزيئي للطاقة والحرارة والشغل» هو آن الحرارة تعن انتقال 
الطاقة من خلال حركة غير منتظمة للجزيئات وإن هذه الحركة غير المنتظمة 
للجزيئات تسمى الحركة الحرارية «0نامص 1هص۲ءط11. إن الجحركة الحرارية 
للجزيئات في الحيط الحار تعمل على تحفيز جزيئات النظام الأبرد على الحركة 
ونتيجة لذلك فإن طاقة ة النظام ستزداد وعندما تنتقل الحرارة من النظام إلى امحيط 
الأبرد ا النظام تحعفز الحركة الحرارية للجزيئات بالحيط. وبذلك فان 
طاقة النظام ستختزل. وعلى العكس من ذلك فإن الشغل هو انتقال الطاقة عبر 


4 


الفصبل الثاك القانوه الأول للشرموديناهةك 


ا لجزيئات ولكن بجحركة منتظمةء عندما يتم رفع ثقل أو خفضه فإن ذراته تتحرك 


بصورة منتظمة وعندما ينجز النظام شغلا فإن ذرات أو الكترونات الحيط سوف 
تنحرك بحركة منتظمة وعندما يتم انجاز شغل على النظام فإن جزيئات الح يط 
سوف تعمل على انتقال الطاقة إلى النظام وبصورة منتظمة. 


4-3 الفانون الأول للثرموديناميك : 
The First Law of Thermodynamics‏ 
هنالك عدة صيغ للقانون الأول للثرموديناميك كغيره من قوانين 
الثرموديناميك الأخحرى. من ابسط الصيغ للقانون الأول للثرموديناميك 
- (الطاقة لا تفنى ولا تستحدث). 


واستنادا إلى هذه الصيغة يسمى القانون الأول للثرموديناميك بقانون حفظ 
الطافة. تعني هذه الصيغة بان طاقة النظام يمكن ان تتحرل او تتغييبر ويمكن 
السيطرة عليها وخزنها وبعثرتها ولكن لا يكن افنائها او خلقها من العدم. 

حصل لدى البعض ارتباك في مفهوم حفظ الطاقة» ويعتقد باننا عندما نقوم 
حرق كمية من الحطب» فإننا نخلق الطاقة الضوئية والطاقة الحرارية وفي الوقت 
نمسه نفني مادة الحطب. إن هذا الفهم السطحي لا يحصل من عمليات عند حرق 
الحطب» فهم خاطى. إننا في الحقيقة عندما نقوم بعملية الحرق» فاننا فقط نغير فى 
مواقع المادة والطاقة وتحول المادة إلى طافة. ان المادة الحترقة ها طاقة كيميائية 
كامنة في الحزيئات المكونة اء وان هذه الطاقة تتحرر عند الاحتراق وتظهر لنا 
على شكل ضوء وحرارة. المادة الموجودة في الحطب تتحول إلى جزيئات الدخان 
والرماد والسخام» وان الكتلة الكلية للحطب الحترق تساوي كتلة وطافة الدخان 


الفل الذالف القانوه الأول للشرموديناهيك 
والرماد والسخام والحرارة والضوء التي تكونت بعد الاحتراق. 
الصيغة الثانية للقانون تنص على: آ 
- (الطاقة الداخلية للنظام تتغير عندما ينجز شغلا او عندما يتم تسخين النظام 
او تریده). 
وهذه الصيغة تعنى بان الطاقة الكلية للنظام يمكن ان تتغير زيادة او نقصانا 
وذلك عند انجاز شخل على النظام او عندما ينجز النظام شغلا او عند تسخين 
النظام او تبريده» وهذا يعني تحول الطاقة من صيغة او شكل إلى اخر مع 
الاحتفاظ بالمقدار الكلي ها. | 
الصيغة الثالثة للقانون تنص على: 
- (اي نظام ٹرموديناميكي في حالة اتزان له طاقة داخليةء والتغير بهذه الطاقة ١‏ 
بين اي حالتين هذا النظام تساوي الفرق مابين الحرارة المكتسبة من قبل ١‏ 
النظام و الشخل المنجز من قبل النظام). 
وهه الصيغة نعي انه عند انتقال حالة النظام مسن حالة إل حالة أخرئ 
(النظام في الحالتين في حالة اتزان)ء فان التغير في طاقته الداخلية تساوي الفرق 
مابين كمية الحرارة التي يتسلمها النظام من الحيط وكمية الشغل المنجز من 
قبل النظام. 
الصيغة الرابعة تنص على: 
- (الطاقة الداخلية للنظام المعزول ثابتةء ولكن يكن ان تتحول من شكل الى 
شکل اخر). 


الفصل الثالف القانوه الأول للشرهوديناه 


وهذه الصيغة لا تختلف عن الصيغ السابقة حيث ان الطاقة الداخلية 
للنظام المعزول تبقى ثابتة ولكن يمكن ان تتغير في داخل النظام من شكل الى 
شکل اخر. 
5-3 الصيغة الرياضية للقانون الأول للشرموديناميك ' 
Mathematical Expression of the First Law of Thermodynamics‏ 
الطاقة الكلية للنظام و تسمى بالطاقة الداخلية في الثرمودينامييك تساوي 
مجموع الطاقات الحركية لكل الدقائق المكونة للنظام اضافة الى الطاقات الكامنة 
الناتجة من تداخل تللك الدقائقء ويرمز للتغبر بالطاقة الداخلية ۸0 وهي تعر 
عن التغبر في الطاقة الداخلية للنظام من الحالة الابتدائبة 4 إلى الحالة النهائة 8: 


AU=U,-U, 1 


تصبح المعادلة 1-3 بصورة التعبير التفاضلي واستنادا الى الصيغ التى ت 
ذكرها للقانون الأول للثرموديناميك على النحو الآتي: 


dU = dQ + dW 2 


حيث نشل © كمية الحرارة المكتسبة او المفقودة من قبل النظام و ۷ 
الشغل الذي فد ينجزه النظام او الذي ينجز على النظام. 


أشارة ۵ و W‏ تکون مو جبة او سالہة حسب الحالات الأتة: 


Q‏ تکون موجبة عندما يتم انتقال الحرارة إلى النظام (عندما يكتسب النظام 


حرارة ). 


النصل الثال القانوه الأول للشرهوديناهيك 
0 تكون سالبة عندما يتم انتقال الحرارة من النظام إلى الحيط (عندما بفقد 
النظام حرارة). 
۷ تكون موجبة عندما يتم انجاز شغل على النظام. 
۷ تكون سالبة عندما ينجز النظام شغلا. 


الشكل 3- 5 يعبر عن القانون الأول للثرموديناميك. 


7 
ر 
ا 


الحالة 2 إاللحالة 1 


شكل 5-3 خخطط القانون الأول للثرموديناميك 


تعتمد (ا۸) على الحالتين الابتدائية والنهائية للنظام ولا تعتمد على 
الطريق الذي يسلكه النظام في التحول من الحالة الابتدائية إلى الحالة النهائية. 
يمكن للنظام أن يتحول من (۸) إلى (8) خلال طرق ختلفة كماموضصح 
بالشکل 6-3. 


الفصبل التالف القانون الأول للرموديناها 


الشكل 6-3 الطرق الحتملة للانتقال بين الحالتين (۸) و (8) 


6-3 دوال الجاله وصفاتها الرياضية 
State Functions and there's Mathematical Properties‏ 
تتمرکز خواص الغاز ا لمثالي بالضغط والحجم ودرجة الحرارة فإذا علم 
اثنان منهما يمكن حساب الثالث» ويمكن القول بان درجة الحرارة دالة لكل من 
الضغط والحجم كما ا 
T= f(P,V) 3-3‏ 
تدعى المعادلة 3-3 بآنها معادلة الحالةء وها أن الطاقة الداخلية (0) تلف 
عن کل من (۷) و )٩(‏ لأنها تعتمد على حالات النظام فقط. لذلك فإذا ثبت 
کل من (۶) و(1) يجب على (0) أن تتخذ قيمة معروفة وبمعنى أخر (لا) مشل 
(1) و(۶) و(۷) هي دالة للحالة. 


من الحتمل اعتماد دوال الحالة على كتلة المادة فمثلاً (۷) و(لا) تصبح 
ضعف قيمتها إذا ضوعفت كمية المادة في النظام (مع بقاء الكميات الأخرى 
متساوية). تدعیى هذه الخحراص بالخراص الشاملة أو الممتدة (Extensive‏ 


حص 

الفمل الال القانود الأول للشرموديناهي 
.properties)‏ أما (۲) و (1) فهما لا يعتمدان على كمية المادة قيد الدرس 
وتدعی هذه الخواص بالخواص |)hرjSة „(Intensive Properties)‏ 

حلاصة القول أن كل كمية فيزياوية تعتمد على الحالة الابتدائية والنهائية 
للنظام ولا تعتمد على الطريق الذي يسلكه النظام تدعى دالة الحالة مشل (40) 
و(4۷) و(41) وآن كل كمية فيزياوية تعتمد على الطريق الذي يسلكه 
النظام ولا تعتمد على الحالة الابتدائية والنهائية له لا تعد دالة للحالة مشل 
)W (‏ جو )Q(‏ ج تكتب هذه الرموز بهذا الشكل لأنه لا يكن أخذ التكامل 
للكمية الفيزياوية التي لا تعد دالة للحالة ولأن تكاملها لا يعطى قيمة مفردة) 
ومثال على ذلك فان التعبير الرياضي يمكن كتابته كالاتي: 


AVE | U =.=, 3-4 


د A0= f Û O+*0,-0,‏ 
لدوال الحالة عدد من الصفات الرياضية وهي كالاتي: 
آ- جب آن يؤدي تکامل الكمية ا۸ إلى قيمة معرفة وهی :(Upg - UA)‏ 
AU = f dU 3-6‏ 

لا تعتمد على طريق التكامل بين الحدود (4) و(8)» عندئذ يقال على 
(31) بآنه تفاضلي تام (أو دقيق). أما الكمية ۸۷ فلا يمكن تكاملها إذا علمت 
حاتا اللظطام الابتدائية والنهائية لأن اأض خط (P)‏ دالة للحجم (VV)‏ ودرجة 
الحرارة (1) بالوقت نفسه. 


الفمبل الئان القانون الأول للذرموديناهد 


س 


AW = j dw = | pa 3-7 


علما بان (1) يمکن أن تتغیر على طول طريق التكامل واستنادا لذلك 

تدعى المنفاضلات () و(4۷) و(41۳) تفاضلیات تامة او تفاضليات مضبوطه 
Lf Exact differentials or Complete differentials‏ امتفاضلات ¥ و Q‏ 
تفاضليات غير تامة او تفاضليات غير مضو ¦طة or Incomplete differentials‏ 
Lagi Inexact differential‏ ل تعتمدان على حالتي النظام الابتدائية والنهائية 
بل تعتمدان على الطريق بين هاتين الحالتين وأنهما لا يعدان دوالاً للحالة. 
ولكن القانون الأول للدينمية الحرارية ينص على أن مجموعهما يكون تفاضاد 
مضبوطا آو تاماء آي 6 
س dU = Û O+ Ûw‏ 

وبذلك يمكن القول بأن مجموعهما يصبح دالة للحالة وتفاضلا تماما. 
ب عندما تکون (1) و(۷) متغیرین یستطیعان أن يعینا قيمة (لا) يکن كتابة 

ما ياتي للتفاضلي التام: 


0 3-9 
E Ol 


یدعی ۷( 07/ 0۷€) معدل تغیر (1€) پٹبوت (۷) 
ترتيب التفاضل يعطي دائما الجواب نفسه وكما هو مبين في المعادلة الآتية: 


الفصل الثالف القانون الأول للدرموديناهيك 
صد 
(aU û (@U‏ @ 
0 |( 
إن آية دالة أو تفاضلها يوافق أي شرط من الشروط أعلاه تعد تلك الدالة 
دالة حالة. 


3- 7 أنواع العمليات الترموديناميكية : 


Kinds of Thermodynamics process 

يتم ف هذه العمليات تشيت احد المنغرات الثرموديناميكية وتسمى 
بالعمليات المتشابهه sءءءءء0إمهء1»‏ وتسمى كذلك العمليات شبه المتوازنة 
›Quasi-eguilibrium Processes‏ تكو اذه العملبات رط یت يفكئ أن 
تكون إي مرحلة من مراحلها في حالة اتزان. 
1- العملية الاديباتيكية: sئ0ceإثpم Adiabatic‏ 

تعصل هذه العملية بثبوت كمية الحرارة» اي إنها تحصل دون انتقال اي 
كمية من الحرارة من النظام او اليه» اي ان ذلك يشمل العمليات الي تحصل في 
نظام معزول. هذا يعني إن قيمة التغير بالحرارة تساوي صفر»ء ولذلك سيكون 
التعببر عن القانون الأول للثرموديناميك وفق المعادلة الأتية: 
dU = -FW, O0 3‏ 
2- عملية تماثل الضغط (عملية ايزوبارية): ۲0۲۴55۶ 4۲1٤‏ ط10 

تحصل هذه العملية بثبوت الضغط» اي ان التغيير بالضغط بين العملية 
النهائية والعملية الابتدائبة يساوي صفرا. يعبر عن قيمة الشغل في هذه العملية 
وفق المعادلة الأتية: 


الفصبل الال القانوه الأول للدرهوديناهدك 


ي ي لد سس 
W=P(Z;-7), p=constant 2‏ ۰ 


3- عملية التماثل الحراري (عملية ايزوشرمية): ۶٤۲0م Isothermal‏ 

تحصل هذه العملية بثبوت درجة الحرارة. لكي تحصل عمليات التماثل 
الحراري يجب ان يكون انتقال الحرارة من والى النظام بصورة بطيمة جدا بجحيث 
يمكن الحافظة على تساوي درجة الحرارة. 


يعبر عن الشغل في هذه العملية وفق المعادلات الآتية: 


W = F7 pdV p= nRT/V 3-13 
4 
Wy = E —nıRT In| 3-14 
4 ٠ 
w =nRTIn( 2) 3-15 
Vv 


4- عملية تماثل الحجم (عملية ايزوكورية): 1s0ch 01٥ p۲0٤6558‏ 
MU CY COS‏ 
بالحرارة (العملية الاديباتيكية) وعملية تماثل الضغط وعملية تماثل الحجم 

والشكل 8-3 يوضح العمليات الأربعة. 


الأقصل الالف 


القانون الأول للدرهوديناهدن 


عملية 4 


ازو 

م 

r, 
ا‎ 


اأضدة 
لضغط ب 
رية 


عملية ايزوثرمية 0 ا 


1=, 


الفصل الثاف القاتوه الأول للدرهوديناهك 


8-3 التغبر بالطافة عند ثبوت الحجم والتغير بالطاقة عند ثبوت الضة 
Change in Energy at constant Volume and change in Energy at‏ 
constant pressure‏ 
يسمى التغبر بالطافة كذلك باحتوى الحراري .Heat Conte‏ إذا کان 
هناك نظام كيمياوي تحت حجم ثابت لا پستطيع هذا النظام آن پنجز شغلا 

بسبب أن التغير في الحجم يساوي صفراً (۶۵۷- = صفر) لذلك فإن: 


dW = -PdV =0 

= os. wm o ا‎ 
dU= (OY 

AU = (ON 8 


ويبمعنى آخر: إن الزيادة في الطاقة الداخلية تساوي الحرارة الممتصة بثبوت 
آكثر ما تعمل تحت حجم ثابت. تحت هذه الظروف لا يساوي الشغل المنجز 


dw = Pav 3-3 
AW =-PAV 3-4 
AW =Up —U , = (O)p ¬ P(g ~74) 3-15 


(O), = (U, + PV,)—(U,+PY,) 3-16 


الفصل الثالف القانده الول الدووديناهاق 
تشابه الكمية (۴۷ + 0) الكمية (1) من أنها دالة للحالة بسبب أن جميع 

الكميات (0) و (۶) و (۷) هي دوال للحالة. تدعی الكمية (۴۷ + €) انحتوى 

الحراري (الانغالبية) (رم1٥1٤۴)‏ ویرمز ها بالرمز (۳3) وتعرف كما يأتي: 


H= U+PV 3-17 
ومنها يمكن كتابة المعادلة (17-3) على النحو الآتى:‎ 
dE ell. =A 3-18 
AH = Q, 3-19 
dH =( O, و‎ 


اللخططان الموضحان في الشكل 9-3 والشكل 10-3 يبينان الفرق مابين 
التغير بالطاقة عند ثبوت الحجم والتغير بالطاقة عند ثبوت الضغط. 


شكل 9-3 التغير بالطاقة بثبوت الحجم 


0 ۱ 


الفصل الناك القانون الول للمموديناماي 


شكل 10-3 التغير بالطاقة بثبوت الضغط 
ما ذكر في أعلاه نستطيع أن نستنتج الاآتي: 
آ- الزيادة في الطاقة الداخلية للنظام (ل41)تساوي الحرارة المتصة تحت حجم 
ثابت (علی فرض آن النظام لا ینجز آي شغل). 
ب- الزيادة في امحتوى الحراري للنظام (41) تساوي الحرارة الممتصة تحت 
ضغط ثابت (على فرض أن النظام ينجز شغل ۴۷ فقط). 


ج- (41)و(€A)‏ ما قيمة معينة للتغيرات التى تحدث في حالة عدم بوت 
الضغط والحجم ولكن لا تساويان الحرارة الممتصة. 

د- )A۵۳3(‏ مھمة جدا في موضوع الكيمياء الحرارية (الفصل الرإبح من هذا 
الكتاب) لأنها جزء من الثرموديناميك الذي يهتم بتغيرات الحرارة الق 
تصاحب التفاعل الكيمياوي» فمثلا في التفاعل الآتى: 


CS, +30, > CO, +280, AH =1108KJ 


Sooo o 1آ‎ 


الفصل الثالف القانوه الأول للشرموديناهيك 


هذا يعني أن لكل مول واحد من التفاعل (المول الواحد من التفاعل 

يعني مول واحد من اني کبریتید الكاربون د05 يتفاعل مع ثلاثة مولات 

من غاز الأوكسجين لإنتاج مول واحد من غاز ثاني أوكسيد الكاربون 

ومولين من غاز ثاني أوكسيد الكبريت)»ء يقل امحتوى الحراري للنظام 

0100 کلو چول کا هل آاک مو اقات راط الاعا 
تحت ضغط ودرجة حرارة ثابتين. 

ه- قيم (۸77) و( ۸0 ) تكون متساوية على وجه التقريب في العمليات التي 

تشمل المواد الصابة والسائلة (بسبب أن قيمة ۲۷ في هذه الأطوار تقترب 

من الصفر) ولكن الاختلاف بينهما يصبح مهما في العمليات الغازية. 

إذا شمل تفاعل الغاز تغير في عدد المولات (۸7) لغازات النظام» أي 


للغاز ا مثالي: 

A(PV )= (An)RT ال2 ك‎ 

A(PV)= (An RT 3-2 
وبا آن:‎ 

AH = AU +A(PV) 3-3 
لذلك فان:‎ 

AH = AU + AnRT ک3‎ 


عند 298 درجة مطلقة تكون قىمة حا ضف ب ثانت الغاز بتدرجة 
ر صر و 
الحرارة اإطلقة: 


' جول مول‎ R1 = 8.3 × 298 ~2473[m17 


وهذه الكمية لا يكن تجاهلها. 


الفصل الثال القانون الأول للدرموديناهدك 


الشكل 11-3 يوضح الاختلاف مابين التغير بالطاقة الداخلية والانفالبية 
مع تغير درجة الحرارة المطلفةء يتضصح من الشكل بان الفرق مابين الطاقتين يزداد 
بازدياد درجة الحرارة المطلقة. 
سے 


سے 
H >‏ الانثالبية 


الانثالبية والطاقة الداخلية 


درجة الحرارة) 


شكل 11-3 التغير بالطاقة الداخلية والانثالبية مع تغير درجة الحرارة المطلقة 


9-3 السعات اأجرارuۉ‏ : Heat Capacities‏ 
لقد ذکرنا ساہقاً بانه عندما نضع نظامين في حالة تماس وكانت درجتي 
حرارتيهما ختلفتين» يحصل انتقال للحراره من النظام الاسخن الى النظام الابرد 
ويستمر هذا الانتقال لحين تساوي درجتي حرارتي النظامین. ان مقدار 
الحرارة الممتصه من قبل النظام الابرد تتناسب مع التغير في درجة الحرارة. اذا 


SSS 


الفمل الال القانوه الأول للرموديناهيك 
6 کل ھا اواو الف وحصل ر دوج ارو دار ا 
بعلي بان ( d1‏ »40) وعلية فان: 
dQ = CdT 3-5‏ 
حيث تمثل © ثابت التناسب وتساوي السعة الحرارية وتتناسب مع كتلة 
لمادة التي تعاني التغير في درجة الحرارة وتسمى السعة الحرارية للغرام الواحد 
من المادة بالحرارة النوعية ٤2ع‏ ءاگاععم؟ وتعرف بانها كمية الحرارة اللازمة 
لرفع درجة حرارة غرام واحد من المادة درجة مئوية واحدة» وتسمى السعة 


الحرارية للمول الواحد من المادة بالسعة الحرارية المولاية Molar heat capacity‏ 


3-6 ا 
dT‏ 


عند حصول هذا التغير بثبوت الحجم فان: 


dU = (dQ), 0 

dU = C,dT = (dQ), 8 

C= 2) 0 
OT Jy 


حيث تمثل ,© السعة الحرارية عند ثبوت الحجم. 
أما إذا قيست ألسعة الحرارية تحت ضغط ثابت» فمن المعادلتين 25-3 و 
3 تنتج المعادلة 30-3 بالطريقة نفسها القى اشتقت بها المعادلة 29-3 وكما 


ياتى : 


C | 880 
’” \aTJ, 


dd r. f 


الفصل الئان القانوه الأول للدرموديناسك 


حك ل © الع رار د کرت الضغط 

تكون قيمة (م١)‏ أكبر من قيمة )٥0.(‏ لأنه تحت ضغط ثابت يستهلك قسم 
من كمية الحرارة المسلطة على المادة في لجاز شغل لعملية تمدد الغاز بينما تحت 
الحجم الثابت تعمل كل الحرارة المسلطة على الارتفاع بدرجة الحرارة. بينما 
نكون قيمة (م٥)‏ مساوية إلى قيمة )٥0(‏ على وجه التقريب في الطورين الصلب 
ولكنهما مختلفان في الطور الغازي. ولاشتقاق العلاقة مابين ,٣و‏ ,© في الطور 
الغازي نعود للمعادلة 17-3 حيث ان: 


H=U+PV 3-31 

وعند اشتقاق هذه المعادلة عند ثبوت الضغط فان: 
ا Pv)‏ - 3 
Il O LT‏ 


على درجة الحرارة فقط لذلك فإن: 


@ 2 
A 


2) -(% „ AlaRT) 3-4 
OTJ, \oTJ, OT 


وبا آن (U)‏ لا تعتمد على الضغط والحجم وهي دالة ألحالة. لذا فإن: 


au =5) r+) dp 35 
OT J, oP J+ 


جب أن لا ننسى بأن 0 = .(2/ 7ا9 ) للغاز المغالي لأن (0ا) لا تعتمد 
على الضخط (۶) لذلك تصبح المعادلة 35-3 كالأتي: 


اافميل الال القانوه الأول للدرموديناهيك 


aU 
E 
ا‎ 
وبالطريقة نفسها نستنتج بأن‎ 
au [5| r+) dy 3-37 
E O 
au = 1 3-38 
TJ, 


لأن 0 =( 07 / 7 ) للغاز المغالي وبسبب أن (1€) لا تعتمد على 
الحجم (۷) وبتساوي المعادلتين 36-3و 38-3 ينتج ما يأتي: 


ar =] 9 ( dT 3-39‏ )9 
7 ا 7 
4 2 
TJ, AFI‏ 
من المعادلة 40-3 يمكن كتابة المعادلة 34-3 كالاتي: 
+nR 3-41‏ |( ا 
OTS OE‏ 
وبإدخال المعادلتين 29-3 و30-3 في المعادلة 41-3 تصبح المعادلة على 
C= Cy +nR 3-42‏ 
C,-C,=R 343‏ 


علد درجۀ حرارة الغرفة ولول واحد من غاز الاركرون فان € = 20.8 
و٠٣‏ = 12.5 جول درجة مطلقة مول 'وبذلك تكون قيمة (۸) مساوية إلى: 


C, — Cy = 20.8 - 12.5 = 8.3 [°C mol 3-44 


الفصل الثالف القانوه الأول للدرمودیناهدک 
وهذه النتيجة تنوافق مع قيمة (۸) المتعارف عليها روالمشتقة مواقع ختلفة 
من هذا الكتاب. 
الشكل 12-3 پو صح الفرف مابين يم و وب عند درجة حرارية معينة» 
حيث أن قيمة و٣‏ و٣‏ عند درجة حرارية معينة تساوي ماس المنحني للانثالبية او 
الطاقة الداحلية عند تلك الدرجة الحرارية. 


الانثالبية والطاقة الداخلية 


درجة الحرارة 
شکل 12-3 الفرق مابین قیم م٤‏ و ٤,‏ عند درجات 
حرارة خا 
10-3 نجرية جول ونومون Joule and Thomson Experiment‏ | 
بكون مصحوبا بتغير ني درجة الحرارة. 


اافمل الال القانود الأول للشرموديناهي 


شكل 3- 13 تجربة جول 
في هذه التجربة (0= 4۷) ولوحظ آيضاً بان (0= 4Q)ء‏ لذلك فإن: 
dU= jO+ jw=0 3-45 |‏ 
ومنها: 


وبقیاسات آخری دقيقة اتضح بان 1/07 0) لا تساوي بالضبط صفر 
للغاز الحقيقى . 
أن التغير في درجة الحرارة بثبوت الطاقة الداخلية يساوي كذلك صفر › 


تسمى هذه المشتقة الحزيئية بمعامل جول 1ء 1›ا؟؟ ء٣‏ ءااە[ ويرمز له 


بالرمز 1 حيث ان: 


الفصبل النالف 


القانوه الأول للشرموديناهيك 


وبطريقة متطورة فحصت هذه التأثبرات من قبل جول وثومسون وكما هو | 
مبين في الشكل 14-3 يسري الغاز بمعدل مستقر خلال الحاجز المسامي لنظام 
1Q = 0‏ والشغل لدفع الغاز خلال الحاجز المسامي بحسب على فرض أن الغاز 
بضغط في الحاجز المسامي إلى حجم يمكن إهماله (5) وبهذا يصبح الشغل المنجز 
الكلي عبارة عن شغل الانضغاط مطروحاً منه الشغل المنجز عند تمدد الغاز نحو | 
الحهة الثانية. 


شكل 14-3 الرسم التخطيطي لتجربة جول ولومسون 
ولأن 0 + 5 لذلك فإن المعادلة 47-3 تصبح كالآتي: 


W = PV, — Br, 3-48 


إذا كان الغاز على جهن الحاجز المسامى يعد غازا مثاليا عندئذ 0 = W‏ 
وبا آن: 


Rm  _- 


الفصل انالف القانوه الأول للشرموديناسدك 


W+Q=AU gy, Q=0 


ينتج من ذلك ما ياني: 


AU =U, U, = PV, EV, =0 3-49 

U, +P VV = U, +P V, 3 - 50‏ 
وغل لبوت الضغط يمكن إعادة كتابة المعادلات كما يأتي: 

AEE TE SFE 2U, SEW U, BY ا‎ 


| ويتضح الآن بان 0= ۸77 آيضاء وبمعنى آخر تنم تجربة جول ولومسون 
| ات المحتوى الحراري. 
| يعرف كذلك معامل جول وثومسون بأآنه يساوي (2۶ / 57) وکن 
تعيينه بواسطة التغير بدرجة حرارة الغاز عند هبوط ثابت الضغط عبر الحاجز 
| السامي. آما درجة اختلاف معامل جول وثومسون ,(2۶ / 07 )عند الصفر 
فهو مقياس للاطاقة التي تنشا من التداخحلات بين جزيئات الغاز. لاتتداخل 
جزيئات الغاز المثالي ولذلك فإن :(2۲ / 07) يساوي صفرا كما هو الحال 
للكمية 1( 27/ )٥7‏ وأن أغلب الغازات المعروفة تنخفض درجة حرارتها عند 
مرورها من الضغط العالي إلى الضغط الواطى بأجهزة جول وومسون وقد 
اسعخدمت هذه الظاهرة كطريقة لتسييل الخازات. 


11-3 القانون الأول للترموديناميك 


First law of Thermodynamics 


کان استنتاج جول الأساسى هو أن قيمة 1( 27/ 27) لجميع الغازات 
تساوي صفرا (الفقرة 8-3)ء وتدعى هذه الكمية بالضغط الداخلي لأنها مشتقة 
الطاقة نسة ل الحجم» وبمعنی آخر الْقَوة بو حدة المساحة. آي الضءط. 


القصل النالف 


القانون الأول للترهوديناسدك 


يمتلك الغاز الحقيقى بالمقارنة مع الغاز المغالى ضغطا داحليا لا يكن 
إهماله ما پدل على آن هناك قوى نماسك بين جزيئات الغاز الحقيقى ولذلك 


تعتمد طاقة الغاز الحقيقي على الحجم فضلا عن اعتمادها على درجة الحرارة. 


يعرف الغاز المثالي بدلالة تعبيرات الشرموديناميك (إضافة إلى ما تم ذكره في 


الفصل الأول والثاني من هذا الكتاب) بأنه: 

1- يخضع لمعادلة الحالة PV = RT‏ 

2- ضغطه الداحلي يجب أن يكون صفرا. 

3- وقد ثبت للغاز المثالي في الفقرات السالفة الذكر أن: 


-C, 9‏ جک 
CT‏ 
e 7‏ 1 
OT Jly ®‏ 

f 
u =) ( iT 4 
aH =|) dT 3-55 
dU = C dT e E 
dH =C ,dT زا‎ 


وهذا يعني أن السعة الحرارية للغاز المخالى تعتمد أيضاً على درجة حرارته. 
علد اجراء تکامل للمعادلتين 56-3و57-3بين (TT)‏ و (آ) يعطلىی 


المعادلتين 58-3 و59-3على التوالى: 


#4 


القانوه الأول للدرمودیناسدك 


EE 
AU =U, U, =f. CAT 3-58 


T1 


ئ AH =H, -H =f C,dT‏ 
(ا)» (8) هما دالتان لدرجة الحرارة (1) فقط للغاز المخالي والعلاقتان 
العمشلتان با معادلة 58-3 و59-3 تعملان حتى لو كان الضغط والحجم كميتين 
| غير ثابتتین. 
| 12-3التغار في الحجم والضغط في العمليات بثبوت درجة الجرارة والتهدد 
| ألرجوعي الأديباتيكي ( الكظيم ): 
ا 


The change in volume and pressure at constant temperature in 
the reversible adiabatic expansion 


الحرارة (العملية بثبوٹث در جه الحرارة هي عملية التماثل بدرجات الحرارة حيث 
تحدث عندما تکون 1 = ثابت و0= .)4١‏ في هذه العمليات يكون 
الطاقة ة الداخلية نسبة إلى التخغير في الحجم بثبوت درجة الحرارة مساويا إلى صفر 


e E E E 0 | 
OV J, 


| في العمليات بثبوت درجة الحرارة وكما ذكر تبقى درجة الحرارة ثابتة 
| وأما الضغط والحجم فهما متغيران ولأن درجة الحرارة كمية كمية ثابتة فيجب آن 
تكون: الطاقة الداخلية كمية ثابتة عندئذ 0 = ال ولذلك فإن: 


dU = dQ-PdV = 0 3-61‏ 
وبموجب النص الرياضي لقانون الثرموديناميك الأول فان: 
dU = dQ + dW 3 - 62‏ 


القمل الئالف القانوه الأول للدروديناهك 


ويجب آلا ننسى بان 0 = 41 للعملية بثبوت درجة الحرارة ولذلك فأن: 
dQ = dW = PdV 309‏ 


من معادلة الحالة للغاز المالي: 


لذلك يمكن كتابة ما ياتى 
dO = -dW = a. 3= 65‏ 
V2‏ 5 
Q = -W = nRT In — 3 - 66‏ 


1 


وبا آنه للغاز المثالي تكون 2P‏ ولأن درجة الحرارة ثابثة 


(آی Cd E‏ فإن: 
0 


E أب‎ 3 —- 67 
mk 


بعد تعويض العادلة 67-3 (وهى بالحقيقة قانون بويل) في المعادلة 
66-3 ينتج ما ۳ 


Q = -W = nRTIn 3 68 
Pp 


يمتلك الضغط (۴) في المعادلة 68-3 قيمته عند الموازنة والحجم (۷) في 
امعادلة 66-3 يتغير رجوعيأء أما الشغخل (۷-) فيمثل أعظم شغل منجز للتمدد 


لتقلص الخاز من ضغط (10) إلى (100) جو هو بالضبط الشغل نفسه المتطلب 


الفمدل الاك القانوه اول للدرهوديناهيك 


0 2 و 
تعرف العملية الكظيمة (العملية الادıاٹيكية( (Adiabatic Process)‏ 
بأنها العملية الي لا پتم فيها امتصاص أو تحرير حرارة أي أن 4 تكون ثابتة 
.dQ =0 [٤‏ 
من قانون الثرموديناميك الأول المعادلة10-2. تمشل العملية الكظيمة 
(العملية الاديباتيكية) (0 = 40) ہما پآتى: 
dO = -dW = pdV 3-69‏ 


بتعريض قيمة (0ل) من المعادلة 56-3 في المعادلة 69-3 نحصل على 
المعادلتين 72-3 و 73-3 كالأتى: 


dU =C dT 0 
dw = C,dT ا‎ 
W= f C,dT ر‎ 
C,dT + pdv =0 س‎ 


يڙدي تعويض معادلة الحالة للغاز المثالى في المعادلة 3 وتقسیم المعادلة 
و(۷2) إلى تكون المعادلة74-3 وعلى النحو الآتي: 


الفصل الثالف القانون الأول للدرموديناهك 


4 
Ch RES e‏ 
يجب ملاحظة أن )٣.(‏ في المعادلة 77-3 هى كمية ثابتة وليست بدالة 
لدرجة الحرارة . 


ستجري الآن العمليات الاآتية على المعادلة 77-3 
أ- تعريض قيمة (0۸) من المعادلة الآتية: 


C, = Cy, +R 3-758 
ينتج الآني:‎ 


T 4 
él HC AC =O 3-09 
¥ T Pp Vv 4 


ب- تقسيم المعادلة الناتجة في () على الكمية :)٥‏ 


n 2+ (e-1 Jn fz =0 3 80 


ج- إحلال الكمية ب€/ و بالرمز ‏ في المعادلة النانجة في (ب) ثم إعادة ترتيب 
وتبسيط المعادلة المتكونة كالأتى: 


T y 
2 0 3-1 
2 ) ر‎ 


1 


اميل الثاك القانون الأول للدرموديناهدك 


د- من معادلة الغاز الال ٤ (T/T P1 V,/P2V»)‏ المعادلة 84-3 نتج امعادلة 
النهائية لعملية التمدد الرجوعي الكظيمي (الاديباتيكي) وكما يأتي: 


PV (e) (e) 
PV, (rJ lr, 

PV, ا‎ 
PV, (VJ (7: 

P1) 
E7 

PV? =PVj 3-88 


و سىتنتج من ذلك آن الک الرجوعى الكظيمى (الادیباتیکی) بثبوث 
السعة الحرارية (Cv)‏ وا بثبوت درجۀ الحرارة 1 للغاز الممالي يخضع 
ا ل 


89 - 3 كمية ثابتة = "۲۷ 


i 
اا‎ 


نحن نعلم ان: 


90 - 3 كمية ثابتة = ۲۷ 


الفصل الاك القانوه الأول للدرجوديناهاك 


يوضح الشكل البياني 15-3 المعادلتين 89-3 و90-3 للتمدد الرجوعى 


Adıabatli CUNê 


15-3 التمدد الاديباتي (الكظيمي) وبثبوت 
درجة الحرارة الر جوعيين لغاز المخالى 


Types of Work : Jخشlا أٺواغ‎ 13-3 


هنالك طرق ختلفة يمكن للنظام بواسطتها انجاز شغل أو يمكننا انجاز شغل 
بها على النظام وبعبارة أخرى هنالك أنواع متعددة من الشغل سواء منها المنجز 
من قبل النظام أو المنجزة على النظام إذا قمنا بإمرار تيار كهربائي في محلول 
وتحلل المحلول كهربائياً نستطيع أن نقول ہأننا آنجزنا شغلا کھربائياً 1ءا۲† 1غ 
W٤‏ وني الوقت نفسه فإن الخلية الكهربائية يكن أن تنجز شغلا. 


الفصل الال القانوه الأول للدرهوديناهدك 


الأنواع الأخرى من الشغل تشمل الشغل الكيميائي chemical work‏ 
والشغل التناضحي .Mechan1cal Work يكکڀilکall JÉllg Osmotic Work‏ 
يعصل الشغل الكيميائي (أحيانا عندما يتم تخليق جزيشات كبيرة من أخرى 
صغبرة كما محصل في الكائنات الحية. الشغل التناضحي أو التنافذي يعرف بأنه 
الشغل اللازم لنقل وتركيز المواد الكيميائية ويحصل عندما نقوم بتحلية ماء البحر 
بعملية التناضح العكسي آما الشغل الميكانيكي فيتم عندما يرفع ثقل معين. 
الجدول 8-3 يوضح بعض آنواع الشغل. 


جدول 8-3 بعض أنواع الشغل 


ا »۶ يشل الضغط الخارجى و1۷ التغير ني | 


الحجم 
ته افد سنمي 276 | نداي 6 ترو انت 
شغل التمدد الطولى لل | الشد وال التغير في الطول 


3- 14 الشغل الرجوعي والشغل غير الرجوعي : 
Reversible and Irreversible Work‏ 
العملية الرجوعية (العملية الانعكاسية) للنظام تعرف بانها العملية ال 
کک للنظام فيها العودة الى حالة الاتزان الابتدائية دون تائر النظام او ا حط 


الفصل الاك القانوه الأول للشرموديناه 


بحيث يكون هذا البطء كافيا للحفاظ على اتزان النظام ان الشغل المنجز خلال 
هذه العملية يسمى الشغل الرجوعي work‏ ۴6 ۸۴ ویرمز له پ۷ وعلی 
العكس من ذلك فان العملية غير الرجوعية (غبر الانعكاسية) هي عملية طبيعية 
تحصل بكل حرية وبسرعة وتنحى بالنظام عن حالة الاتزان ولا يكن عكسها 
بالضبط و الشغل المنجز خلال هذه العملية يسمى الشغل غير الرجوعي 
work‏ ۴6 وپرمز له پالرمز ۷W:‏ 


هنالك طريقة واحدة بسيطة لانجاز الشغل عندما يتم تسليط قوه خارجية 
لضغط نظام معين. الشكل 16-3 يمثل كمية من الغاز في اسطوانة يعلوها مكبس 
عديم الاحتكاك مع جدار الاسطوانةء وني اعلى الاسطوانة هنالك ثقل لموازنة 
ضغط الغاز» وهذا النظام في حالة اتزان. 


۶ 
6 وزن 
⁄ 
0 


RY 


۶ 
ILE 


شكل 16-3 اسطوانة غاز مكبس عديم الاحتكاك 
يمكن ان تحصل ثلاث عمليات هذا النظام وهی : 


O 
و ا‎ 


o 


اافحدل الثالف القاتون الأول للتروودينامسدك 


د kکگگکCLCL€kûÛûÃûÃûk‏ 
1- يتم ازالة الوزن الموجود على المكبس فجاةء وبذلك يتمدد الغاز الى اربعة 
اضعافه (يتمدد الغاز تمددا حرا). لاحظ الشكل 17-3. 


شگل 17-3 التمدہ ار للغاز 


يمكن حساب الشغل المنجز بهذه العملية كما يأتي: 


44 7P lT . e) 8 ا‎ 

y1 = > (AL FF) OR IT JCA kD) ےر کن‎ 
3 

E ا‎ ( 


2- يتم ازالة نصف الثقل الموجود على المكبس» وفي هذه الحالة سيتضاعف 
حجم الغاز ثم يترك النظام للوصول الى حالة الاتزان ثم يتم ازالة النصف 
الاخر من الثقل» سيتمد الغاز تمددا حرا فيتضاعف حجم الغاز مرة ثانية. 
(للاحظ الشكل 18-3). 


الفصل الثالف القانوه الأول للدرموديناهفى 


مکل 9 15 ف انار ت 
الشغل المنجز خلال هذه العملية يساوي: 
و )27~ W = —p,(2V, ~V,) + —pP,(47,‏ 


E RRO lO CO1 O <) ض2‎ 
W =-—RT 3-96 


3- يتم ازالة جزء صغير من الوزن في كل مرة ثم يترك النظام للوصول الى 
حالة الاتزان ویتم الاستمرار بذلك حتى يتم إزالة اخر جزء صغير وفي كل 
مرة يتمدد الغازء وعند إزالة الحزء الاخبر پتضاعف حجم الغاز أربعة أمثال 


الحجم الأصلي. لاحظ الشكل 19-3. 


الفصل الا القانوه الأول للشرموديناهيك 


شکل 19-3 تمدد الغاز بازالة اجزاء صغبرة (عملية رجوعية) 


يمكن حساب الشغل المنجز خلال هذه العملية كما يأتي: 
nRT‏ 


2 

dV = -nRT In) 3E 97 
1 

W = -RT In(4V /V)=-RT In 4 = -1.39RT 3-98 


عند مقارنة الشغل المنجز في العمليات الثلاثة نلاحظ بان الشغل المنجز في 
O ME MNS‏ 
الأعظم work‏ aximumہ.‏ وبھذا نستنتج ان: 
WW, >=, 3-99‏ 

يمکن ان نستنتج بان الشخل الاعظم يعود الى تساوي الضغط الداخلي مع 
الضغط الخارجي آي ان: 
P= P 3 - 100‏ 


2 
ف ا ا 


Ww = f PdV = ا‎ 


الفصل الثاك القانوه الأول للشرهوديناه 


ونستنتج كذلك بانه في حالة انجاز شغل على النظام فان الشغل المنجزفي 
العملية الرجوعية يسمى الشغل الاصغر work‏ ٣ہuص٣نما"‏ وهو اقل شغل منجز 
على النظام عندما تكون العلاقة مابين الضغط الداخلي والضغط الخارجي كما 
موضح في المعادلة 100-3. 


: ا 


اميل الا القانوه الأول للشرموديناهذك 
گگگ 
أمثلة الفصل الثالث 
مال: 1-3 احسب ۲ لغاز مثالي احادي الذرة ولغاز مثالي ٺنائي الكرة. 
C,‏ 
= 
للخاز المخالي احادي الذرة: 
CU =C Ra RR‏ 
2 2 
5 
1.7 = = = 
0 


للغاز المخالي ثنائي الذرة: 


ملاحظة: المعادلة الى طبقت على الغاز ثنائى الذرة تطبق على اغلب 
الغازات. 


مثال: 2-3 احسب الشغل الكلى المنجز للمسار ءاه في الشكل الآتى لثلاثة 
| مولات من غاز مثالي» اذا علمت ان و٤‏ للغاز تساوي ")01ص [ 29.1 
واù T.=300 K‏ و .T,=600 K, T.=492 K‏ 


القصل الال القانون الأول للدرمودیناهه 


من الشكل يتضح أن العملية التي تمت وفق المسار ءج تمت تحت ضغط 
اتک لذلك فان الشغل المنجر وفق لار ac‏ يساوي : 


W, = pAV =nRAT =nR(T, —-7T,) 


= (3(]8.315([)492 - 300( 
— 479x110 J. 
E 
WwW = OQO-AU= AÛ = —nCAT 
C, 5 C, -R 
Mı 3 —n(C, 9 R(T, 2 1) 
= -)3(]29.1 - 8.315[)600 - 492( 
= -6.74 <10 J. 


We = ( 


a 


3 
WW +W +W =-105x<10 J 
ac cb ba 


| 


القانوه الأول للرموديناهيك 


مال : 3-3 اذا اردت ان تصمم ماكنة لتشغیل ضاغط هواء (کومبریسیر) وکان 
المهواء يدخل إلى لماكنة عند ضغط ۶١‏ 106 × 1.60 ويخرج منها عند ضغط 
۾ 105 × 2.80. كم يجب ان تكون درجة حرارة الهراء المضغوط لتجنب 
نكون طبقة ثلجية على الشبكةء اذا علمت ان الطبقة الثلجية تتكون عندما 


تكون درجة حرارة أهواء الرطب الضغوط اقل من صفر درجة مئوية. 


5 
نستخدم للهواء lf‏ 


مثال: 4-3 مول واحد من غاز مثالی مدد عند درجة حرارة 8 کلفن من 


-[ 
RP = cons tant 
ا إت‎ 
ك‎ 


1 1 


2 — cons tant 
Pv’ = Pv; 


O IE 
2.80 x10 
- 449K =176°C. 


7 = (273.15) ) 


ضغط قدره 5 بار الى 1 بار. احسب الشغل المنجز في الحالات الاتية: 
ا اذا كان العمدد ر جر عا (عكما) 


الفصل الثال القانوه الأول للشرهوديناما 
ب- اذا كان التمدد مقابل ضغط خارجي قدره 1 بار 
ج- اذا كان التمدد حرا. 


w= -nRT In, /V,) 
PV =P, 
r; = 2 
-nRT In(P/P) 
0 314 @298.15)In(5/1) 
3988 
—3.99KJ 


E - 


lI I ll 


Wa AF 
=P (nRT/P, -~nRT1F) 
=P nRT(0/P, -1/F) 
- -)1)8.314()298()1/1( - )1/5( 
= -1.98KJ 
)۴=0( ج- التمدد ا لحر يعني عدم وجود أي مقاومة للضغط‎ 


W=0 
مثال: 5-3 1 مول من غاز مثالي عند ضغط 2 جو ودرجة حرارة 6 کار‎ 
مدد بثېبوت درجۀ الحرارة وذلك بتقليص ضغطه الى 1 جو وبصورة مفاجئة.‎ 
احسب الشغل المنجز وكمية الحرارة المغقودة او المكتسبة من قبل النظام.‎ 
ا ا‎ > Pax (Ve چ“‎ Vi) 
V, = nRT/P; = 1 x 8.314 x 298/202650 
= 1.223 x 10 2m 
V, = 1 x 8.314 x 298/015 
= 2.445 x 10 2m? 


WwW = P., (Ve = ۷) 
- -101325)2.445 - 1.223( × 10 2 = -1239[ 


الفصل الا القانوه الأول للدرموديناهك 


q = —w 
ڕ‎ = -)-1239( = +1239 [ 


/ مشال: 6-3 عين اشارة كل من Q‏ و۷ ولا لكل خطوة من الخطوات 
الموضحة بالشكل الاتي وضعها في المكان المخصص ها في الجدول. 


الفصل الثالى القانوه الأول للشرهوديناهفك 


مثال 7-3: افرض ان 2 هى دالة حالة وتعرف بالعلاقة الآتة: 


D= Ht RI 
برهن ان:‎ 
۶ 2 -R 
° \aTJ, 
من تعريف السعة الحرارية بثبوت الضغط فان:‎ 
ا‎ 
° 07 مر‎ 
ما أن:‎ 
D=H+RI 
H=D-RT 


مثال 8-3: مول من غاز مثالي تقدد عند الضغط الجحوي ودرجة حرارة 
5م بعملية اديباتيكية رجوعية حتى اصبح حجمه 49.2لتر. اذا علمت 
ان السعة الحرارية المولارية تحت حجم ثابت تساوي 12.54 جول مول ' 
کس احسب الضغط النهائي ودرجة الحرارة النهائية واحسب الشغل 
والتغبر بالطاقة الداخلية والانشالبية هذه العملية. 


PV =nRT 
py nRT7  1x0.082 x 300.2 


1 
PPM 
4 


= 24.611 


اافعدل الثاف القانون الأول للرموديناميك 


C, 
= cC 
C=C, +R 
= 12.54 + 8.314 = 20.854 Jmol ’.K 
و ر 09 ے‎ 
4 
1.663 
P, =1 0 = 0.316 atm. 
49.2 
EV, =nR?, 
PV, 0.31 
r _ 16*492 _ 896 « 
nR 1 x 0.082 
W =nCAT 
=1 x12.54 x (189.6 - 300.2( 
= -1386.9 J 
AU =W 


AU = -1386.9 J 

E ALY 2) 

AH = AU + ART, ~nRT 

AH = AU +nRAT 

AH = -1386.9 +1 x 8.314 x (189.6 - 300.2) 
= 2306 J 


الفصبل الثال القانوه الأول للشرموديناهك 
مثال 9-3: ثلاثة مولات من غاز مثالى احادي الذرة سعته الحرارية پثبوت 
الحجم تساوي ۸ 2 علد درجۀ حرارة 27م وضغط جوي وأاحد. ض٤ط‏ 
لاز کوت در الحرارة رجوعيا الى نصف الحجم لاز لو اخس ا٣‏ ى 


Qg W gyAU 
T =27+273.15= 300.15 & 
P =1.0 atm =1.0133x10° Nm 
R=8.314 JK“mol’ =8.314NmK ` 
nRT, ا‎ - 0074m 
P 1.0133x10 
Ne = 1 x 0.074 = 0.037mُ 
2 2 
1 =0 
AU =0 = AH 
dq = ~W 
V 
dq = -dW = -pdV = -nRT In 
V 
q = -W = ıRT hn Z2 = -3 x 8.34x*خۆ0ش.‎ 5 1 
Vv 0.074 
q=-W =+5.178 KJ 
:10-3 مثال‎ 


أ- 50غم من غاز النتروجين تم ضغطها رجوعياً بثبوت درجة الحرارة من 
ضغط 1جو الى 20 جو عند درجة حرارة 25م . احسب الشغل المنجز. 
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ا اتال 


الفصبل أل 


اا الشغل المنجز اذا 


القانون اول ا ودنا 


تم إعادة مدید الغاز بثبورت درجۀ الحرارة للعودة 


إل اله الابتدائية مقابل ضغط جوي ثابت» افرض ان الغاز مثالي. 


آً- 


و 
=n pdvV‏ 
ر 1 
W =n |nRdhnV = -—n RT dln P‏ 


5 ر 


50 20 
W = 3 x 1.987 x 298.15 x 2.303 E 
28 
= 3170.25 Cal 


2 x1.987 x 298.151 0) = -1005.2 Cal 
28 20 


الفصل الرالح 
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النمبل البابة الكيمياء الحرارية 


Ea 


الفصل الرايع 
الكيمياء الجرارية 
Thermochemistry‏ 

Introduction +: adda 1-4 

یشمل موضوع الكيمياء الحرارية (hermochemistryا)‏ دراسة تارات 
الحرارة الق تصاحب التفاعلات الكيمياوية وتکوپن المحاليل وتغبرات الحالة مثل 
الانصهار والتبخر. إن النغبر الحراري الذي يصاحب التفاعلات الكيميائية 
يصنف إلى نوعين: 
الأول: التفاعلات الماصة للحرارة Endothermic Reacti018‏ وهي التفاعلات 

الى يصاحبها امتصاص الحرارة من احيط مشل تجزؤ جخار الماء: 
1 


وفي هذه الحالة يتم امتصاص حرارة من المحيط وتكتب ۸۴1 بإشارة 
موجبة. 
والثاني التفاعلات الباعثة للحرارة £xothermic Reactions‏ وهي التفاعلات 
التي تحرر حرارة مثل حرق غاز أميدروجين: 


1 
H2) + 5 024) > H20«) AH2و1‎ = -241.75 کیلو جول‎ 4-2 


وني هذه الحالة تتحرر حرارة من النظام لذلك تكتب AFH‏ باشارة سالبة. 


DoS 


الفصل الراب الكيمياء الحبارية 


2-4 حرارة التفاعل الكيمياوي: Heat of Chemical Reaction‏ 
يعتمد تغير كمية الحرارة على التفاعل فيما لو كان تحت ضغط ثابت أو 

حجم ثابت وكما سيناقش ذلك في الفقرة التالية من هذا الفصل. وا أن العديد 

من التفاعلات تجرى عادة بثبوت الضغط الجوي فمن المعتاد إعطاء كمية الحرارة 

الرمز ٩۲‏ في هذه الحالةء وهي الحرارة الممتصة بثبوت الضغط وهذه بالطبع تمل 

۸ . أي الزيادة في الحتوى الحراري بثبوت الضغط أو تحت الظروف نفسها. 

تدعی ۸۳8 هذه بجحرارة التفاعل اه٥‏ ٤ه ۲٥4‏ وتمثل الفرق بين الحتويات 

الحرارية لنواتج التفاعل والمواد المتفاعلة بثبوت الضغط ودرجة حرارة معلومة 

وبحالة فيزياوية معروفة لكل مادة. | 
تعين كمية الحرارة بثبوت الحجم Q۷‏ او (۸0) مباشرة من قيم (مQ)‏ أو 

۸ إذا علم التغير بالحجم ۸۷ بثبوت الضغط كما سنرى ذلك في الفقرة 

القادمة من هذا الفصل. 

يتمشل تغبر الحرارة الذي يصاحب التفاعل الكيمياوي مثلا بين الكاربون الصلب 

(الكرافيت) وغاز الأوكسجين بدرجة 298.15 كلفن بالمعادلة الكيميا حرارية 

الاتية: 

4-3 کيو جول 393.5- = gوAHz Ccgraphite) + 02) > C02)‏ 
وهذا معناه» عند تفاعل 12 غراما من الكاربون الصلب (الكرافيت) 

و32غرام من غاز الأوكسجين تفاعلا تاماً بدرجة 298.15 كلفن يتكون 44غرام | 

من غاز ثاني اوكسيد الكاربون بثبوت الضخط وينقص اممحتوى الحراري بمقدار | 

5 كيلو جول لأن إشارة1١۸‏ سالبة كما ذكر في الفقرة1-4 من هذا الفصل. 


سسس ی 
تستخدم الرموز () و(2) و( /) للتعبير عن حالة المادة الكيمياوية التي تشترك 
التفاعل إذا كانت صابه أو غازيه أو سائله على التوالي. 


3-4 حرارة التفاعل يثبوت الحجم وثبوت الضغط 
Heat of Reaction at constant volume and pressure‏ 
كما ذكر في الفقرتين السابقتين من هذا الفصل بان حرارة التفاعل 
الكيمياوي تعتمد على ظروف العملية التي تنجز بها. هناك ظرفان خاصان 
ومهمان في هذه الدراسة: 
الأول: حصول التفاعل عند حجم ثابت: إذا ثبت حجم النظام فليس هناك 
شغل منجز عليه عندئذ يصبح قانون الثرموديناميك الأول كما يأتي: 
AU =Q, 4-4‏ 
| هذا معناه آن حرارة التفاعل المقاسة عند حجم ثابت تكون مساوية 
بالضبط إلى التغير في الطاقة الداخلية لنظام التفاعل. يطبق هذا الظرف بصور: 
تة ار عندما تنجز العملية في مسر |lتأفجر Bomb calorimeter‏ 
وحصول التفاعل عند ثبوت الضغط. وهناك مساعر كثرة تعمل بثبوت الضغط 
الجوي عندئذ: 
AHS GO’ 4-5‏ 
أي أن حرارة التفاعل المقاسة تحت ضغط ثابت تكون مساوية بالضبط إلى 
التخغير في ا الحراري لنظام التفاعل. عند الحصول علي قيمة ( ۸0 ) من 
السعر الوعائي يكن حساب (477) يموجب المعادلة 6-4: 
AH =AU + A(PV) 4-6‏ 


اا 00000 0 ي 


الفصل الراب الكيمداء الحرارة 


إذا كانت جيع المواد المتفاعلة والناتجة بطور السائل أو الصلب تكون قيم 
تغبر (27) قليلة جدأً خلال التفاعل شريطة أن الضغط واطى (ضغط جو 
واحد أو ما يقاربه). في هذه الحالة تصبح قيمة (۸)77عادة قليلة بالمقارنة مع 
قيم 41 عندئذ يمكن إهماماء وتحت هذا الشرط تتساوى على وجه التقريب قيم | 
٩۷‏ وم. لكن ني التفاعلات التي تجري تحت الضغوط العاليةء مشل تلك التي 
تجري في قاع الحيط» تكون قيمة غير قليلة (۸)27 ولا يمكن إهما ها حتى في 
الحيطات الكثيفة. | 
تعتمد قيم ۸۶7 لتفاعلات الغازات على التغير بعدد مولات الغاز | 
نتيجة للتفاعل» لذا وبموجب معادلة الغاز المثالي: 
A(PV) = An(RT) 4—7‏ 
واستناداً إلى المعادلة 6-4 وبعد إدخال المعادلة 7-4 فيها ينتج ما يأتي: 
AH = AU + An(RT) 4-8‏ 
جب الملاحظة بأنه لا يمكن إنجاز تفاعل بثبوت الضغط ودرجة الحرارة 
أو ثبوت الحجم ودرجة الحرارة وبالوقت نفسه يتطلب من الشروط الابتدائية 
والنهائية للضغط والحجم ودرجة الحرارة أن تكون نفسها في كلتا الحالتين. لذلك 
تصبح المعادلة 8-4 في حالتها العامة كما يأتي: 


Qp = AU, + A(PV) 4-9 


الكدمداء الحراية 


AH, = Q, + V(AP) 4-10 


معتمدة للك على اختبار اجراء التجربة بثبوت الضغط أو بشبوت الحجم. 
تساوي ( ۸7 ) في المعادلة 8-4 عدد مولات النواتج بطور الغاز فقط 
مطروحا منها عدد مولات اواد الابتدائية بطور الخاز أيضا. فمثلا في التفاعل 


الآتی: 


4-11 5 و 


2(g( 


1 
30 ري‎ + O 


تساوي للا۸ المقاسة بالمسعر الوعائى -97.03 كيلو جول عند 298 
| 


ا 1_1 -1+1)=1-1(-1= an‏ 
2 2 2 
وبموجب المعادلة 8-4 ينتج ما يأتي: 
AH=AU-=} RT 4-13‏ 
AH — (-97.03(- (0.0083298)‏ 


کیلو جول 98.27-= ]۸1 


نلاحظ عدم وجود اختلاف کبیر بین النتیجتين. 


القصل الراب الكيمياء الحارية 
4-4 انون ھıس‏ : Hess's Law‏ 

لخرض حساب حرارة التفاعل يكون من الضروري كتابة المعادلة 
الكيمياوية الدقيقة للتفاعل وتعيين حالات جميع المواد المتفاعلة والناتجة ودرجة 
الحرارة التي تم بها التفاعل. با أن أغلب التفاعلات الكيمياوية تدرس جوهريا 
تحت ضغط ثابت لذلك فمن المعتاد أن نمثل ۸8 حرارة التفاعل كما هو مبين 
في التفاعل الآتي: 


CO. EI CUE 4-14 
)و( (ي) (ي)‎ e 8 AH ,„„, =41.16KJ 
(1.0( (1.0) (1.0) )1.0( 


نلاحظ ان التفاعل الموضح بالمعادلة 14-4 يبين حالة المواد المتفاعلة 
والناتجة من التفاعل وكذلك ظروف التفاعل من ضغط ودرجة حرارة إضافة إل 
نوع التفاعل فيما اذا كان ماصا للحرارة ءنصe۲طاهلہE‏ او باعشا للحرارة 
ExothermIc‏ 


الثرموديناميك الأول آي لا تعتمد على التفاعلات الوسيطة والتى يمكن أن 
تحدث. وبناءآ على ذلك تمت صياغة ذلك بقانون هيس ك'ءءه۲1» والذي 
e‏ ا ا مجموع Èl>ىرlرة‏ ) The law of constant heat‏ 
at0صsumm)‏ وو جب ذلك يمكن حساب حرارة التفاعل لتفاعل ما من 
تفاعلات أخرى ختلفة. 


يعد قانون هيس التطبيق العملي للقانون الأول للثروموديناميك وع 
وضعه من قبل العام هنري هيس (1850-1802) والذي ينص على: 


لا تعتمد AU, AFH‏ على المسار الذي يسلكه التفاعل استنادا إلى قانون 


(الائالبية القياسية للتفاعل الكلي هي عبارة عن مجموع الانثالبيات 
القاسة للغفاعلات الفردية التي يتضمنها التفاعل الكلي). 


وبصيغة آخرى 

(الائثالبية القياسية للتفاعل الكلي هي نفسها سوءا أنجزت في مرحلة 
راحدة أو عدة مراحل). 

لتوضیح ذلك يكن آن نال الخال الآتي: 

إذا كان لدينا تفاعل بين المادة ۸ والمادة 8 وفق المعادلة الاأتية: 


A+B ¬+ XK AH, = —-10 KJ mol? 4-15 


ناتح OSE‏ 
A+X ¬+ Y AH, = —-20 KJ molt 4-16‏ 
واستناداً إلى قانون هيس فإن التفاعل الكلي يمكن كتابته وفق المعادلة 
الاتية: 
2A +B +¥ AH; = —-30 KJ] mol =‏ 
حیث تم جمع المعادلتين 15-4 والمعادلة 16-4 لكي ينتج التفاعل الكلي في 
AN‏ 4 
يكننا باستخدام قانون هيس أن نقيس انثالبية التفاعلات بصورة غير 


مباشرة. 


وإذا افترضنا أن المادة النانجة × تتفاعل مع جزيئه أخرى من ۸ لتعطي 
| 


الفصل البابة الكيميا؛ الحاية 


آً- الخطط الموضح بالشكل 1-4 يوضح احتراق الايثان بثلاث خطوات 
k[‏ 1560.4 = 285.8 - 1410.8 - 136.2 


CH, + EH, +72 O, | 


E 
CH, + 7/2 O» | 
-1410.8 kJ 


-1560.4 kJ 


+2 EO +H, + 1/2 O, 


E DI‏ ف 
CO, +3 HO |‏ 2 


شکل 1-4 خطط احتراق الايثان جخطوة واحدة 1 وعدة خحطوات1 و2 و3 
و عند حصول التفاعل بطو ة وأحدة وهی (T)‏ فان قيمة الانثالبية تساوي 
ايضا 4 کیلو جول» وهذا ما ثبت صحة قانون هيس . 


ان التغير في الحتوى الحراري (الانثالبية) للتفاعل eg‏ وکل 


صيغة من هذه الصيغ يعتمد على نوع التفاعل وسيتم التطرق الى , بعض انواع 
الانثالبيات. 


الفصلا الابة الكرمداء الحرارية 
Ma EEE‏ 


,5 المجتوى الحراري للتكوين (انثالبية التكوين) 
Enthalpy of Formation‏ 


إن الحالة القياسية (ءهاء ١إةلمها؟)‏ لأية مادة كيمياويه هي تلك التي 
تکون بها المادة مستقرة بدرجة 298.15 كلفن وضغط جو واحد» مثشل 
الأوکسجین ر02 والزئثیق ع1 والکبربت ر»5 كبلورات معينيه» لذلك تعد 
الحتويات الحرارية للعناصر الكيمياوية في تلك الحالات القياسية مساوية إلى 
الصفر. 

يعرف الحتوى الحراري القياسي للتكوين او الانثالبية القياسية للتكوين 
Standard Enthalpy of Formation AH °,‏ لأي مركب بأنه التغر الحاصل 
في الانثالبية عند تكون مول واحد من ذلك المركب من عناصره الأوليةء إذ 
تکون جیع المواد المتفاعلة والناتجة في حالتها القياسية وكما هو مبين آدناه: 


4-18 کیلو جول 296.9- = وور 4۴٩°‏ ر50 د ر0 + 8 
3 
4-9 کیلو جول 1669.8- = وور 41° و0رAl‏ +¬ 702+ Al‏ 


تدل الإشارة 0 على اليمين أعلى ۸٨8‏ بأانه 48° هنا تمثل الحتوى 

الحراري القياسي» أي أن ضغط المواد المتفاعلة والمواد الناتجة يساوي الضغط 

الجوي. يبين المجدول 1-4 قيم الحتويات الحرارية القياسية ,۸77 للتكوين 

| بدرجة 298.15 كلفن لبعض المواد الكيمياوية المحسوبة من الفرق بين الحتويات 
الحرارية القياسية لتكوين المواد الناتجة والمتفاعلة. 


الفصل الراب الكيمياء الحباية 


ل۵ 


جدول 1-4 الحتويات الحرارية القياسية للتكوين بدرجة (298.15) كلف 


| AH 2s AH ° 29s المركب‎ 

" کیلو جول مول‎ a " کیلو جول مول‎ ٠ 

| 20.63 - ا‎ HS 241.826 - غاز‎ HO 

| 814.00- سائل‎ H804 285.830 - سائل‎ H2O 
296.80- د80 غاز - 133.2 04 غاز‎ 

395.70- ۳ SO; A غاز‎ HF | 
110.523- غاز‎ C0 92.312 - غاز‎ HCI 

| 393.513- غاز‎ ٣0 36.48 - 1 HB 

HH |‏ غاز - 26.48 1 سائل -2059 | 

لا س - 238.6 S201‏ غاز -2885 | 
NO |‏ غاز + 90.25 NH‏ غاز - 46.11 
NO |‏ غاز - 82.05 HN;‏ غاز + 294.10 


إن اغلب المعلومات الكيميا حرارية تم الحصول عليها من قياسات 
حرارات الاحتراق (۸٥iاbusصCo .)Heat o۴‏ فإذا علمت قیم حرارات تکوین 
المواد النانجة الحترقة يمكن عندئذ حساب حرارة تكوين المركب من حرارة 
الاحتراق وكما هو موضح في المغال الآتي: 


CHg +20; =» CO2 + 3H20 


AH»gg = —~1560K] 0 
C( graphite) 2 O0» 2 CO» AH>og 3.5 Kj 4 ت‎ 21 
Ha +0, + H0) AH29g = 285.8 KJ 492 


C+ 3H, ¬» CaHg AH>gg = 285.8 KJ] 28 


النمال الراب اأكيمداء الحراية 


بين المجدول 2-4 قيم الحتويات الحرارية لتكوين بعض المواد 
الميدروكاربونية بطور الغاز. 


جدول 2-4 قيم امحتويات لتكوين بعض المواد الميدروكاربونية بطور الخاز _ 


_ 


اا AH 29s‏ السة AH 29s‏ 
المادة الکیمافة کار جول ص المادة اكائ کاو 2 
مول 
الميثان SE CH,‏ س 2 يتن O85‏ - 5.81 
الإيثان CHç‏ - 84.48 نرانس- پیوتين ‏ وا,٣‏ - 9.78 
الر ووبان وC;5‏ - 103.60 2- مثیل بروبین CıHs‏ - 13.41 
1- پیوتان 10 CH‏ - 124.30 اشتلن CFD‏ + 226.9 
اسان و R20‏ مثيل استيلين CH,‏ + 185.4 
CEM al‏ + 52.58 
الىروبيلين ;° + 20.74 
1- بيوتين و44٥‏ + 1.60 


عند تغير حالة تجمع جزيئات المادة من شكل إلى آخر مثل تغير حالة 
الكريت من الشكل البلوري المعينى (ء1ا۳٥۸1)‏ الى الشكل الموشوري آحادي 
الميل (inicاMonoc()‏ ب إدخال الحرارة الكامنة (44ء1 ate‏ ])» وكما ٣‏ : 


S,. † 0 > SO, AH°29g = -296.9 Kj 4— 24 


S_ 3ك‎ S AH® 29g = +0.29 KJ 4-25 


S„,, † O02 + S0, AH°2و4‎ = -297.19 K] 4-26 


شوري 


الفصل البابد الكيمياء الحبارية 
O 777777 = =‏ 8 


6-4 رار | Heat of Combustion jji‏ 
تحترق المركبات العضوية التي تحتوي على الاوكسجين واهيدروجين 
والكاربون بغاز الأوكسجين مكونة ثاني اوكسيد الكاربون والماء. تعرف 
حرارة الاحتراقJ Combustion)‏ ۴ 1) بآنها التغیر بامحتوی الحراري الذي 
يصاحب احتراق كامل لول واحد من الادة فإذا كانت جيع المواد المشتركة 
بالتفاعل في حالاتها القياسية تسمى عندئذ بجرارة الاحتراق القياسية 
(Standard heat of combustion)‏ وپرمز ها بالرمز وود“ ۸ إذا کانت درجة 
حرارة الاحتراق مساوية إلى 25 مئوي يبين الجدول 3-4 حرارات الاحتراق 

القياسية لبعض المواد العضوية. 

إن حرارات احتراق البروتینات والمواد الكاربوهيدراتية والشحوم 
CE A)‏ من الناحية الغذائية. وقد ذكر في الفقرة 
4-4 من هذا الفصل كيفية استخدام حرارة الاحتراق لحساب حرارة تكون المادة 
العضوية التي لا يمكن تعيينها بصورة مباشرة. 


جدول 3-4 حرارات الاحتراق القياسية لمول واحد بدرجة 25 مئوي 


864.19 - 


الائيلين 


الایثان - 1546.46 - 323.51 
الاستيلين - 1288.45 - 320110 
الكحول الاثيلي - 1355.15 -5108.68 


الكحول اليثيلي | 


236.19 - 1398.83 - 


- 720.30 ب | -5595.24 


الفصل البابة الكرمداء الحراية 


Heat of Solution : حرارة ا لمجلول‎ 7 


٤‏ العديد من التفاعلات الكيمياوية تكون إحدى المواد المتفاعلة آو آكثر في 
إلمحلول, وتعد دراسات حرارة المحلول jn Heat of Solution‏ آهم فروع 
الكيمياء الحرارية وجب هنا التفريق بين حرارة المحلول lnlîllلة Integral Heat‏ 
of Soluti0n‏ وحرارة افلم ل التفاضلة .Dıfferential Heat of Solution‏ 
تعرف حرارة الحلول التكاملية بآنها: 


التغبر في الانثالبية عند إضافة مول واحد من المذاب إلى "٠‏ مول من 
المذيب. 


r 


أما حرارة الحلول التفاضلية فتعرف بأنها التغير في الانثالبية عند إذابة مول 
واحد من المذاب في كمية كبيره من الحلول» بجيث أن إضافة مول أخر 
من المذاب لن يؤدي إلى تغير التركيز بصوره واضحة. 


لا بمكن قياس حرارة الحلول التفاضلية بطريقة عملية مباشرة» ولكن يكن 
حسابها من المعلومات المتوفرة عن حرارة الحلول التكاملية. تأثير حرارة تنكون 
حلول يحتوي على " مول من المذاب و 1000غم من المذيب تساوي RANE‏ 
حيث أن ۸11 هي حرارة الحلول التكاملية لكل مول من المذاب. إذا رسمنا هذه 
الكمية من التغبر في الحرارة مقابل عدد مولات المذاب "” فان الميل في لتركيز 
معين هو تأثر الحرارة لمول واحد من المذاب» أو هو حرارة الحلول التفاضلية 
dm‏ /(۵Hص)d‏ عند ذلك التركيز. 


اف 


الفصل البابع الكيمياء الحرارية 


من المعلوم عند تحضير حامض الكبريتيك المخفف يصبح الحلول حار 
عندما يضاف الحامض المركز للماء تدر يجيا مع الرج ثم يصبح معدل التسخين 
بنهاية الإضافة اقل بكثير من ذلك عند بدا الإضافة ويخاصة عندما يضاف 
حامض الكبريتيك المركز إلى محلول الحامض المركز في الماء. يمكن كتابة معادلة 
هذا التغير عند إضافة مول واحد من الحامض السائل إلى )١(‏ من مولات الماء 


H2S04) + n, (H0), ¬+ H„SO,(n, (H0), 4-27 


إن التغير في الحتوى الحراري هذا التفاعل (45) لمول واحد من حامض 
الكبريتيك يدعى ججرارة الحلول التكاملية لمول واحد من حامض الكريتيك 
0 الکسرر لرل 0ئ 


1 
X,(H20) = 1 = 29 


يبين الجدول 4-4 حرارة الحلول (ء۸۴1) لسلسلة من قيم ختلفة ل(ره) 
ويلاحظ من الجدول بأن ازدياد قيمة )١,(‏ يؤدي بالحلول النهائي أن يكون أكثر 
تخفيفاء آي تزداد قيمة (۸135-) لكل مول من حامض الكبريتيك بصورة ثابتة إلى 
أن تصل إلى القيمة الحددة وهي 96.19- كيلو جول مول أ والتى تدعى بحرارة 
المحلو ل التكاملية للتخفيف المطلق أو اللانهائي Integral Heat of Solution at‏ 


„ infinite dilution 


الفعدل البابة الكيمياء الحراية 
ٽعرف حرارة المحلول التكاملية لل التخفيف اللانھائى باٺها التغبر ي 
إلاغالبية عند إذابة مول من المذاب في كمية من المذيب حيث ان أي تخفيف آخر 
زلىحلول لا يؤدي الى أي تغير ني الانثالبية ومثال على ذلك: 


KCl, + HO, >KCL,,, AH =—-18.SkJmol 4-30 


2 


حيث ان ۵٩‏ وهي اختصار لكلمة ئ وتعني مائي ومعناها انه 
حلول مائې مخفف لدرجة ججيٹ ان آي اضافة آخرى من الماء سوف لن تؤدي إلى 
تغبر الانثالبيةء وبمعنى آخر ان القيمة K.١1١(‏ 18.5-) تمثل الانثالبية التكاملية 
للمحلول عند التخفيف اللانهائي لمول واحد من آ٣K.‏ 


يبعطى الفرق بين حرارات المحلول التكاملية لتركيزين خختلفين حرارة 


i 
Hi 


التخفیف ٤1٥,(‏ ن1ل ۴ه ادء۳) ومثال على ذلك: 


11 


H,SO, = 1.0) ¬» HSO, (= 00 n 
AH = (-58.03)— (28.07) = -29.96KJmol 7 TH2SO, 
۳ 
H2S0,(1.0H20) + 4(H0) ¬» H,S0,(5.0H,0) 


AH = —-29.96Kjmol ^ ا‎ 


ت 


الفصل الراب الكيمياء الحيارية 
ول رارت رن آ1 


H,SO,(e) + nı(H20), 3 H250,(n1(H20); 


_ 107 مول 


-H of H,SO, A 
8 298.15) 2904 مول‎ 804 2 
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OO 
تدعى و41 المبينة في الجدول 4-4 بحرارات الحلول التكاملية لأنها قل‎ 
مجموع جميع (۸1) عند إضافة 504 للمحاليل الت تتغير آجراء تركيبها من‎ 
مول من الماء لكل مول من حامض‎ )١( لاء النقي إلى التركيز النهائي‎ 
الكبريتيك.‎ 


المتسبب عند إضافة الحامض إلى الحلول الذي ميحتوي على الحامض والماء بتركيب 
ثابت معرف مثلا (1) من مولات الماء و )١2(‏ من مولات حامض الكبريتيك. 


الفمبل البابة اأكدمداء الحراية 


عمد التغير في الحتوى الحراري ذه العملية على التركيب ا معرف ولذلك يمكن 

کتابته کدالة ل (,1) و (د1) آي )٥1,12(‏ د8 ۸ . تعرف هذه الكمية بجرارة 
المحلول التفاضلية لحامض الكبريتيك عند تركيب معرف» ولكن من الناحية 
العملية لا يمكن إذابة حامض الكبريتيك ممحلول يحتوي على حامض الكبريتيك 
والماء بدون التغير في تركيب الحلول» لذلك يجب تعريف الحرارة التفاضلية بأنها 
حدود الكمية (,۸/ ۸77 بشبوت (1) واقتراب (۸12) من الصفرء أي: 


AH dQAH 


Anz 
يمكن اشتقاق العلاقة بين حرارات الحلول التكاملية والتفاضلية كما يأتي:‎ 
التكاملية على عدد مولات المكونين (:1) و (2«)ء آي:‎ )۸١ ( تعتمد‎ 
AH, = AH, (n,n, ) 4-34 
يصبح التغير بثبوت درجة الحرارة والضغط كما يأتي:‎ 


d(AH, ) = (Ê) dn, + (ÊZ) dn 1 


Onı On2د1‎ 


وبإدخال المعادلة 33-4 في المعادلة 35-4 ينتج ما يأتي: 


d(AH, ) — AH, dn, 5 AH» dn» 4 - 36 
و(,۸1) يعطي‎ )۸٨4,( تكامل المعادلة 36-4 بثبوت (,1)ء (12) وكذلك‎ 
'.37-4 المعادلة‎ 
AH, = nıAH, + n „AH, 4-37 


يمكن الحصول على قيمة ۸١1‏ عند معرفة قیم ۸۳1۲ و ,۸۸1^ 
من المعادلة 37-4 . 


الفصل الراجع الكيمياء الحرارية 


| 


الجدول 5-4 يوضح حرارة الحلول لبعض الحاليل المائيةء حيث يلاح" 


بعضها باعث للحرارة والأخر ماص للحرارة. 
جدول 5-4 حرارة المحلول لبعض النحاليل المائية 
حرارة الحلول الناتج المذاب 
أ- باعثة للحرارة 

CH-0-2(1) H (aq)+CHO:» (aq) -0.86 kJ/mol 
CH,0-2() H (aq)+CHڊ0:»‎ (aq) -1.5 kJ/mol 
CH,OQ) CH,O(aq) -0.2 kJ/mol 
CaCl1(s) Ca” (aq) + 2C1 (aq) -82.9 kJ/mol 
CaCl>(s) CaCl,-2H,0(aq) -240 kJ/kg 
Ca(OH)»(s) Ca’ (aq) + 20H (aq) _ -16.2 kJ/kg 
CO»2(8) CO»د(aq)‎ -19.4 kJ/mol 
H202() H>0»(aq) -3.5 kJ/mol 
H,O() H”(aq)+OH (aq) -58 kJ/mol 
HرSO4()‎ 2H (aq)+ SO, (aq) -96.2 kJ/mol 
MgSO4(s) Me” (aq)+ SO, (aq) _ -91.2 kJ/mol 
HCI(e) H (aq)+C1 (aq) -74.8 kJ/mol 
HC104() H '(aq)+C10, (aq) -88.8 kJ/mol 
HNO)() H (aq)+NO; (aq) -33.3 kJ/mol 
KOH() K"(aq)+OH (aq) -56 kJ/mol 
LiBr(s) Li (aq)+Br (aq) -49 kJ/mol 
LiBr-HO(s) Li (aq)+Br (aq) -23 kJ/mol 
LiBr-2H,0(s) Li (aq)+Br (aq) -9 kJ/mol 
LiCI1(s) Li (aq)+C1 (aq) -37 kJ/mol 


۷ 


حرارة الحلول الناتج المذاب 
ا LIOH(S) Li (aq)+OH (aq) -23.6 kJ/mol‏ 
NaOH(s) Na (aq)+OH (aq) -44.3 kJ/mol‏ 
NHx(g) NHڊ(aq) 5 kJ/mol‏ 
kJ/mol!‏ 11.7- )aq(د»O‏ )0(8 
SO(g) SO»2(aq) -39.5 kJ/mol‏ 

ف ماصة للحرارة 

CıH220,1,(S) Cı2H220,1(aq) 5.4 kJ/mol 
CgH,206(s) CçH,206(aq) 11 kJ/mol 
CgH,0g’HO(s) CgH,206‘HO(aq) 19 kJ/mol 
CO(NH2)2(sS) CO(NH->)2(aq) 15 kJ/mol 
KBI(s) K (aq)+Br (aq) 20 kJ/mol 
KCI(s) K (aq)+C!1 (aq) 17 kJ/mol 
KC10;(s) K '(aq)+C10; (aq) 42 kJ/mol 
KMnO4(s) K (aq)+ MnO, (aq) 44 kJ/mol 
KNO(s) K (aq)+NO; (aq) 35 kJ/mol 


NaCHڊ02:3H20(s)‎ NaCH;0»2:3H,0(aq) 150 kJ/kg 


Heat content and bond energy المجنوى الجراري وطlطlت |اٺ9اصر‎ 8-4 


ا ا اة فة اوراص ال ونا 
وتدعى هذه الصفة بطاقة الآصرة Bond Energy‏ او الحتوی الحراري للآصرة 
Bond Enthalpy‏ فعند انکسار أصرة بین ذرتین مثل: 


Ag) † Bg) > (A = B) 4-38 


الفصل البابة الكيمياء الحبارية 


يمكن تعريف طاقة الآصرة بأنها التغبر بالطاقة عند الصفر المطلق أو( )۸٨‏ 
التغير باحتوى الحراري عند الصفر المطلق( ,۸1)» وهذان التعريفان مفيدان عند 
مناقشة التركيب الجزيئي الذي يعنى أحيانا بالمعلومات الطيفية لطاقات تفكك 
الجزيئات. ويمكن تعريف طاقة الآصرة بأنه التغير باحتوى الحراري عند درجة 
(298.15) كلفن ء,وو, 4ء وهذا التعريف بعد مناسبا جدا للاستخدام في 
المعلومات الكيميا حرارية وحسابات حرارات التفاعل. واستنادا إلى التعريف 
الأخبر تعرف طافة الآاصرة 47 (4-8)للآصرة (4-8) بأنها وير ۸۴ للتفاعل 
أعلاه وتمثل بصورة أدق الحتوى الحراري للآصرة» وتعرف بأآنها معدل كمية 
الطاقة للمول الواحد اللازمة لكسر آصرة معينة في الجزيئة وتكوين الذرات آو 
الجذور الحرة وبموجب ذلك تساوي طاقة آصرة (8-) ربع كمية الطاقة اللازمة 
لتفكك مول واحد من جزيئة الميثان إلى ذرة الكاربون وذرات الميدروجين بطور 
الغاز» آي أن الطاقات اللازمة لرفع أربع ذرات هيدرو جين من جزيئة الميثان هي 
طاقات ختلفة وما هو موضح أدناه» ولذلك تعرض طاقات الآصرة بصورة عامة 
بشكل متوسط قيم تلك الطاقات وهذا السبب تختلف هذه الطاقات من مركب 


إلى آخر للآصرة نفسها: 
CH, CH, +H  AHzgg15 = 422 K]mol? 9‏ 
CH, „CH, +H AHzgg,s = 364 K]mol 7? 4-40‏ 
CH, „CH +H  AHzgg,s = 385 KJmol 4-41‏ 


CH 0 + H AHoog1s > 335 Kjmol 4 zz 42 


o ao -_- 


kkkknknknkkkhkhkhkhknhnhnک_ک‏ ګگکک 

| قشل هذه القيم الموضحة مقابل كل معادلة من المعادلات أعلاء قيما 
تقريبية لأنه من الصعب الحصول على معلومات دقرقة في هذا الخصورص. 

يفل الجدول 5-4 متوسط قيم طاقات الآصرة المنفردة لبعض الأواصر 
الكيمياوية. 


جدول 4 وسيم ات لاسو جن ادامر ا کد 


وكما يمثل الجدول 6-4 قيم طاقات الآصرة المنفردة والمزدوجة والثلاثية لبعض 
المركبات الكيمياوية. 


الفصل البابة الكيمياء الحارية 


جدول 4- ي لبعض المرکبہات 


يوضح المثال الآتي استخدام طاقات الآصرة لحساب الحتوى الحراري 
القياسي لتكون المركب الكيمياوي والثال هو تكون جزيئة الكحول الاثيلي: 


الاصرة 

1)€C-€( 
5 (C-H) 
1)C-0( 
1 (0-H) 


C«g)+ 0«g)+ 6H2(g) 2 C2HsOH 


الكدمباء الحراية 


7 و ت چ 15 AH2908‏ 
ومن قيم الحتويات الحرارية لتكون الذرات )۸01١124)10۸(‏ 


x 717 = 4 4¬ 44‏ 2 2€ 3 - .ر 


کرافیت2 
1 
4 1308 ك 3H 6H‏ 
0 — و 
KJ 46 |‏ 2991 
فلذلك: 
SCHON 4-47‏ 0 کر افیت ل 2 
2 
E1‏ كيلو جول 6--= 2991 + 3227 - = 29.1 AH‏ 


إن القيمة التجريبية للمحتوى الحراري القياسي تساو ې[)237- ویعني هذا 
أن هناك توافقاً كبيراً بين القيمة التجريبية والقيمة المحسوية من التفاعلات 


القمبل الراب الكرمياء الحرارية 


4- 9 جZىرارة‏ اJalail Heat of Neutralisation‏ 
تعرف حرارة التعادل He o۴ Nut ٥۸‏ بانها التغیر الحاصل عندما 
يعادل مکافۍ غرامی وأاحد من الحامض مکافیع غرامی من القاعدة أو بالعكس 

في محلول عخفف. مثال على حرارة التعادل ما يأتي: 

HNO,,„,, + NaOH, 2 NaNO;«, + 320) AH = -57.22kJmol' 4-49 


1 
HNO,„,, + KOH „, > KNO«, * B20, AH = -57.98kJmol’ 4-50 


1 
HCI. + NaOH, > NaCl, + B20, AH = -57.18kJmol 4-51 


کف 1 e‏ . 
O TT OHO AH = -57.27kJmol 4-52‏ 
ان حرارة التعادل للحامض القوي والقاعدة القوية هو جدود 
هآ 57- بغض النظر عن القاعدة او الحامض المقابل ها. ان هذه الحقيقة ع 
تفسيرها بشكل مرض بالاستناد إلى نظرية التأين رإ0ع11 10۸ا1z4١ه!‏ 


مھ ۽ ڪھ 


10-4 ناليردرجة الجرارة على الائثالبية: 


Effect of Temperature on Enthalpy 
لتفاعل ما بدرجة حرارة وأحدة والمطلروب‎ AH تقاس ف بعضص الأحيان‎ 
معرفة قيمتها بدرجة آخرى كما هو مبين في الشكل التخطيطي الآتي:‎ 


اا الكيمياء الحراية 
REE‏ 
AHr,‏ 1 
مواد الناجة حح ص ر إلوإر ا لرفاعلة 
Cp (T2 —T;) LL - 7 (‏ 
المواد الناتجة 
AH,‏ المواد المتفاعلة 
1 


يفترض في هذا الشكل التخطيطي أن السعات الحرارية ()م٥)‏ ثابتة بمدى 
درجات الحرارة وتمثل ( )) مجموع السعات الحرارية لجميع المواد المتفاعلة 
معادلة الاتحاد الجزيئى للتفاعل و ( )) مجموع السعات الحرارية للمواد 


الناتجة. 
استنادا إلى القانون الأول للثرموديناميك فإن: 
و AH,, + Cp" (1, ~7, )=Cp" (T, ~T)+AH,,‏ 
AH,, “AH, = (Cp” — Cp" XT-7T,) a‏ 
AH, -AH‏ 
٣) Cp” - Cp) 4-55‏ 7 
2h‏ 


خلال الحدود 0+( 1- 1) آي عند اقتراب (,1- ر1) من الصفر 
يعطى الفرق في المعادلة 55-4 الميئة التفاضلية الأتية: 
d(AH)‏ 


- AC 4— 56 
dT ٠ 


لقد اشتقت هذه المعادلات لأول مرة من قبل العام كروتشوف عام 
8م وسميت باسمة (معادلة کروتشوف ٥٥1اھ )Kirchh 0s ۴٩u‏ وتوضح 


SS 


القصل الرابح الكيمداء الحبارية 


ڪڪ ڪڪ نن ج د للدلداداکاکاکدک©د#د# 9 ج س 
بان معدل تر الانثالبية لتفاعل ما مع درجة الحرارة يساوي الفرق بين السعات 
رار مراد أ رى دة 


هنالك تېسيط واحد قد يؤدي ال ا لخطاً في هذه المعاحة. ا السعات 
الحرارية بالحقيقة تتغير مع درجة الحرارة فغالبا ما يكون من الدقة الكافية 
استخدام متوسط قيمة السعة الحرارپة على مدی درجات الحرارة قيد الدرس. 


يوضح الشکل 2-4 محتویات قانون کروتشوز .Kirchhoffs Law‏ 
عندما تزداد درجة الحرارة فإن الانثالبية للمواد الناتجة والمواد المتفاعلة تزداد 


المواد الناتجة 


الإنثالبية ۳4 


المواد المتفاعلة 


7 درجة الحرارة 1 
شکل 2-4 عتویات قانون کروتشوف 


و 


إن لمغبر بالانثالبية الكلية للتفاعل يعكس الفرق بين انثالبيات المواد الناتجة 
والمواد المتفاعلة: 
AH . 1 e e 57‏ 


ومثالاً على استخدام المعادلة 56-4 هو التفاعل الآتي: 
1 

Hر0¢ر 1ج‎ e As = د‎ [ ol 4 ESS 58 

والمطلوب حساب ( ور وی۸۸7 ) بمدى درجات الحرارة القليل تكون تيم 

ES 

Cp(H20)=0.03356,C»(H2)=0.02883 , C(O») = 0.02912KJ Kmo1" 
AC, =C,(H,)+>C,(0,)-C,(H,0) S9 

Cp = 0.02883 + 0.02192 - 0.03356 = 0.02439 KJ K7 mol" 


بتطبيق المعادلة 56-4 
AH 298—-241.5‏ 


= 0.9 
298 - 21 


I AL MS 


SS 


الفصل البابع الكرمياء الحرارية 


يتطلب تكامل المعادلة بدقة أكثر تعبيرات السعة الحرارية للمواد الناتجة 
والمتفاعلة بمدى درجات الحرارة قيد الاهتمام. ويمكن تمثيل المعلومات التجريبية 
للسعة الحرارية كما يأتي: 
TET eo ۰ 4-61‏ € 
توافق الحدود الثلاث للمعادلة 61-4 المعلومات التجريبية بنسبة حطا 
تتراوح حوالي 0.5./ ضمن درجات الحرارة من 273 إلى 1500 كلفن. 


1 و 
HOE CM 4-62‏ | 
AH 11‏ 
وبإدخال المعادلة 61-4 با لمعادلة 62-4 ينتج الآتي: 
I‏ 
AH = (4+BT+CT’..) dT 4-63‏ 
1 


KATE A +AT+ BT 1+CT' a. 


قشل ۸ و8 و ٤‏ مجاميع (4) و (ا) و (ء) في المعادلة 61-4 و( 7 ۸ ) 
ثابت التكامل. إن قياس 47 بدرجة حرارة معلومة مجعل حساب ( 11 ۸ ) 
مكنا بموجب المعادلة 64-4 ولذلك يمكن حساب ۸1 بأي درجة حرارة من 
المعادلة 64-4 ضمن مدى فعالية معادلات السعة الحرارية. 


4-64 


11-4 اaukرة Calorimetry‏ 
المسعرية 0۴y‏ هي علم قياس حرارة التفاعلات الكيميائية 
والتغيرات الفيزيائية والسعة الحرارية. يستخدم المسعر لقياس المسعرية. 


القمل البابة ااا 
الملسعر orimete۲اa)‏ هو اله لقياس المسعرية. أن كذمة Calorimeter‏ 
شتقة من الكلمة اللاتينية C١20۲‏ والقي تعني حرارة» وبڏلك ۲ء02 Calo1‏ تعني 


مقياس الحرارة. 

يتم حساب كمية الحرارة عند حصول التفاعل داخل المسعر وفق المعادلة 
الاتية 
OQO=mce At 4¬ 65‏ 


حيث تمشل 0 التغير في كيمية الحرارة و "١‏ هي كتلة المادة في انحيط 
وه السعة الحرارية النوعية و٤۸‏ يشل الفرق مابين درجت حرارة الحيط قبل وبعد 
التفاعل. 

روتساب الفا افر لارية كدي الماد اة 
O=nAH 4 — 66‏ 


حيث نمثل ١‏ عدد مولات الادة المتفاعلة. 


بتضح من المعادلتين 65-4و 66-4 بان قيمة التغير بدرجة الحرارة عامل 
مهم جدا لحساب انثالبية التفاعل. الشكل 3-4 1 يمثل التغير بدرجة حرارة الحيط 
ي بداية التفاعل وعند نهايته» حيث نلاحظ بقاء درجة الحرارة النهائية ثابعة مع 
مرور مدة من الزمن. يمثل الشكل 3-4 | مسعرا تام العزل» وهذا هو افتراض 
نظري. ان الحقيقة هي غير ذلك حيث نرى تغير بدرجة الحرارة النهائية مع مرور 
الزمن وذلك بسبب تسرب درجة الحرارة إلى الخارج (لاحظ الشكل 3-4 ب). 


۰ 0000 0 ر 


الفصل البابع الكدمياء الحبارية 


im 


شكل 3-4 تغير درجة الحرارة مع الزمن لتفاعل باعث للحرارة في أ- مسعر تام العزل 
(نظري) ب- مسعر حقيقي 


وا ي ف 


۷ ا 


انمد البابة الكيمياء الحباية 


—ضأ—k—kفسkدهk—صأصأأڦأفأفأفأفاkوصسصس—سأk——س‎ 
Types of Calorimeter :رslukا‎ غlوi‎ 12-4 


هنالك آنواع ختلفة من المساعر» وتصنف حسب الغرض الذي تستخدم 
من اجله إلى الأنواع الأتية. 
1- مساعر التفاعل الكيميائي Reaction calor1meters‏ . 
2- مسعر الضغط الثابٽ Constant-pressure cal0r1 eter‏ 
3- مسعر المسح التفاضلي Differential scanning calorimeter‏ 
4- مسعر التسحيح lتlnڻJ‏ حرlql Isothermal titration calorimeter‏ 
5- مسعر الاأشعة السينية X-ray micr0ca]01120(€r‏ 
6- مسعر الدقائق عالية ائطlةة High-energy particles calor1meter‏ 
هنالك نوع آخر من المساعر المايكروية يدعى مسعر الجريان المستمر 
Continuous Flow Calorimeter‏ يتم قياس حرارة التفاعل بهذه النوع من 
الساعر وذلك بالسماح لحلولي التفاعل المتوازنين حرارياً بالمرور خلال أنبوبتين 
من البلاتين وبعدها يتم جع الحلولين بتجويف المزج وعندها يتم قياس التغير 
بدرجة الحرارة عند أنتهاء التفاعل. 


الشكل 4-4 يبين الرسم التخطيطي للمسعر التقليدي حيث أن المسعر 
حاط بوعاء خارجي مصنوع من مواد تضمن عزلا تاما عن الحيط الخارجي 
لضمان عدم تسرب الحرارة من والى النظام. يملا الوعاء بالماءء لضمان اكبر عزل 
عن الحيط (يستخدم الماء عادة في المساعر وذلك لان سعته الحرارية النوعية 
calle Specific heat capacity‏ وهذا يعني قدرة الماء على حفظ كمية كبيرة من 
الحرارة دون حصول تغير كبير في درجة الحرارة» ويعني هذا أيضا قدرة الماء على 
إطلاق كمية كبيرة من الحرارة دون حصول تخير كبير في درجة الحرارة). يتم 


aS. 


الفصل الرابد الكيمياء الحرارية 


ج یی 
تحريك الماء باستمرار ويتم قياس الفرق بين درجي الحرارة قبل وبعد إجراء 
التفاعل بواسطة حرار مثبت داخل الماء. يتم معايرة الجهاز بإاجراء تفاعل معلوم 
درجه الحرارة. 


صندوق معزول 


13-4 العلافة ما بین A1‏ و AFH‏ 
Relationship between AU and AH‏ 
في مساعر التفجير وأنواع المساعر الأخرى يتم إجراء التفاعل عند حجم 
ثابت لذلك فإن قياس التغير بالطاقة الداخلية يعود إلى ا۸ » صممت بعض 
المساعر لإجراء التفاعل تحت ضغط ثابت عندئذ يکن قياس 0ا۸ . 


من المعلوم أن الحصول على القيمة الثانية باستخدام المعادلة الآتية: 
AH=AU+۸A(PV) 4-67‏ 


الفميل الرابة الكمياء الحرارية 
إذا كانت جيع المواد امتفاعلة والناتجة من التفاعل بالحالة السائلة أو 
الصلبة فإن التغير بالحجم يكون صغيراً جدا وبذلك يكن إهمال قيمة الحد 
( ۸۶7 ) وبذلك تکون ۸7 مساوية إلى ۸71 . إن حجم مول واحد من 
المادة الصابة أو السائلة غالباً ما يساوي 1دسم وأن التغير بالحجم يساوي 
تقریباً اقل من 0.01 دسم آي أنه أقل من 1/ عندما يكون الضغط 1 بار 
والتغير با لحجم يساوي 0.01 دسم“ فإن: 
A(PY )=100000 pa x16 nmol’ = 1Jmol 4-68‏ 
إن هذا التغير بالطاقة والذي يساوي 1 جول مول" هو قليل جدأ عند 
المقارنة بقياسات ۸٣‏ أو ۸7 وهو آقل من الخطا انتجريي Experimental‏ 
٠١‏ وعليه يمكن إهماله وبذلك فإن القياس عند ضغط ثابت آو حجم ثاإبت 
لا يغر من قيمة ۸٨٩1‏ أو ۸€. 
إذا كان واحدا أو جيع المواد المتفاعلة أو الناتجة من التفاعل بالحالة الغازية 
فإن كمية ۸1 سوف تختلف كثيرأً عند قيمة ۸0 وذلك لأن التغير بالحجم 
سيكون كبيراً. على سبيل المثال فإن الاحتراق الكامل للايثانول في حالته السائلة 
بكمية كافية من الأأوكسجين وفق المعادلة الاآتية: 


C,H,OH, + 30,„) >2 CO, +3H,O 4-69 


2 


نجد أن قيمة 80 تساوي 1364470- جول مول في حين أن قيمة 
۳7 تساوي 1366950- جول مول ' وبذلك نرى بأن الفرق يساوي 
0 جول مول وهذا الفرق كبر بجيث لا يكن إهماله. 


الفمبل الراب الكيمياء الحيارية 


) امثلة الفصل الرابع 


مثال 1-4: اذا علمت ان حرارة احتراق الاثيلين عند 17م وعند ثبوت الحجم 
ارف -82:10 کار سر حرا الاحر اق کت فط ا 
افرض أن الماء المتكون في الحالة السائلة. 


CG yT 
AH = AU + AnRT 


An = -—2 
AH =-332.19 + (-2 x1.98x<10 ˆ × 290.15( 
AH = 331KCal 


مثال 2-4: حرارة احتراق آول اوكسيد الكاربون عند حجم ثابت وعند درجة 
حرارة 17م تساوي -283.3 كيلو جول. احسب حرارة الاحتراق تحت 
ضغط ثابت. 


iT O 
4 2 


2(8) 2)g( 


ا 
2 


AH =AU +AnNRT 


1 N E ر‎ x 0.0083 x 290.15) 


AH = —-284.5KJ 


ااعل الراب الكيمياء الحبارية 
يإ چگ إإإ 
مغال 3-4: مقلاة بجوي باطنها على 125غم من النحاس. احسب الحرارة 
اللازمة لرفع درجهةۀ حرارتها من 25م 3 100م اذا علمت إن الحرارة 
النوعية للنحاس تساوي 0.387 جول غم ' كلفن . 
AT =100-25= 75C‏ 
348.15K‏ = 
O=CxmxAT‏ 


= 0.387 x×125×>×<35 
=16841.7J =16.84 KJ 


مغال 4-4: احسب انثالبية احتراق الكاربون الصلب وفق المعادلة الاأتية: 


1 
ر00 2 ر02 5 ۳ )ا 


اذا كانت لديك المعادلات الاتية: 
C)( 02) 2 C02) AN = 9955 Kj‏ 


1 
٥02ر‎ = < ر02‎ AH = 283.0 KJ] 


عند جمع المعادلتين نحصل على المعادلة الآتية: 
1 


القمبل البابع 


مثال 5-4: اذا كانت لديك المعادلات الآتية: 


-249 kJ/mol 
44 kJ/mol 
-803 kJ/mol 
-643 kJ/mol 
-394 kJ/mol 
-75 kJ/mol 
-436 kJ/mol 
41 kJ/mol 


ر02 و 
۲120 و 
»120 و 
CO2)‏ و 
C02‏ و 
C14‏ و 

ر12 و 
»120 و 


الكدمداء الحراية 


ى0 2 -1 

Ob 

3- 2 Hq) + Og) 

4- C(graphite) F ZO) 
5- Cgraphite) F O2(&) 
O- C(graphite)  ZH2() 
ST 

O 


من المعلوم ان احتراف مول واحد من غاز الميثان في كمية كافية من 


وبذلك نحصل على الآتي: 


- 804 KJ/ mol 


CHa) + 2 O2) y CO2) + H2O, 
المعادلة الأخبرة يمكن ا لحصول عليها من ا‎ 


2(3) * (4) - (6) - 2(7) -2( 1) 


مال 6-4: احسب انثالبية التفاعل الآتى: 


اذا اعطيت التفاعلات الاتية: 


CH) 1 2 O2) 3 CO2) + H20«) 


H2) 1 C12) ay 2HC1«) 


س 


النمبل الباب2 اتاب 
NH; g) + HCI -ş NHClg)  -176KJ‏ .1 
ZNH; 8 - 92 KJ‏ کا )8( N» (8) + 3H»‏ .2 


3. N2 ) + 4H2 ر«‎ + C12 ¢ __y 2NH4CI«) - 629 KJ 
مكن الحصول على معادلة التفاعل من الآتي:‎ 
)3) - 2 )1( - )2( = - 185K [ 
وبذلك نحصل على:‎ 
Hg) ^ Clg) > 2HClIq) AH = -185 KJ 


مغال 7-4: جد انثالبية تكوين غاز البروبان من تفاعل الكاربون مع اميدروجين 
كا ال لالات ل 


Eg Co AL 
2- CHs «g) + 502g y> 3C0» «, + 4H20) AH = -2220 KJ 
3- Hz g) + 1/202 gq) y> HO aq  AH=-286 KJ 

اولا يجب كتابة معادلة تكوين البروبان: 


3C cay) + 4H2 g) —y CHs g AF =? 


القصبل الراب الكيمياء الحرارة 


ثم بعدها يتم إجراء | لعملیات الرياضية بالمعادلات الثلاثة الموجودة ف 
السؤال لغرض الحصول على معادلة تكون غاز البروبان من الكاربون 


واميدروجين. 
يمكن الحصول على معادلة التفاعل من الاتى: 


3 1)-2+4 3) = 106 KJ 
وبذلك نحصل على:‎ 


3C cı) 1 4H2 g) > C3Hs g AFH =-106 KJ 


مثال 8-4: اذيب 0.860 غم من بروميد النحاس (:81ا٤)‏ في 100 مل من 
الماء وقد لوحظ تغير درجة حرارة الماء من 23.1م إلى 1 3م. 
احسب حرارة الحلول اذا علمت ان الحرارة النوعية للماء تساوي 4.184 
EET‏ 
E‏ 
CuBr, 4 Cu” + 2Br‏ 
Q = (mass)(specific heat)( A7 )‏ 
Q = (100.860)(4.184)(23.41 - 23.10(‏ 
Q = (100.860((4.184)(0.31(‏ 
Q = 130.8 [‏ 
ان ازدياد درجة الحرارة بعد الاذاية يعني ان التفاعل باعث للحرارة اي ان 


mol 


AH 


الفمبل الاد الكدمياء الحراية ۳ 
ل 


آف آن' 
mol CuBr, = 0.860 × 1 —= 0.00385 mol‏ 
/ 22.5 
لذألك: 
AH — -)130.8( = 33974 x 1 =—-33.974KJ / mol‏ 
1000 0.00385 


وبڏلك فان حرارة المحلول تساوي: 
AFH = —3.4 x 10° J/mol or —34kJ/mol‏ 


مغال 9-4: احسب حرارة الحلول عند اذابة 1.893 غم من فلوريد الليثيوم في 
250 مل من ا)اءء علما بان درج حرارة اء ترت من 23.69 ا 19.59م 
فد ادات 
LiF +Li* + F‏ 


سے علد مر لات فلورید الليثيوم: 


1.893 x 1 =0.07298mol LiF 
25.94 


بتم احتساب كمية الحرارة كما يأتي: 
Q = (mass solution)(specific heat water(( AT) |‏ 
Q = (251.9)(4.184)(23.69 - 19.59(‏ 
Q = (251.9)(4.184)(4.10(‏ 
Q = 4321 J‏ 
حرارة الحلول موجبة لان درجة الحرارة قلت بعد الإإضافةء لذلك: 


ıu O _ <21) 
mol 0.07298 


ست 


Sl SAN THOR TE SOD ANO O 


= +59.21KJ mol’ 


الفصل الرابح الكيمياء الحارية 


مثال 10-4: ادعى احد الصناعيين بانه قام بتصنيع نوع من الحلويات تحوي 
الوجبة منها على 10 سعرات حرارية. تم تحليل هذه الحلوى في احد 
المختبرات العلمية باستخدام مسعر تفجير سعته الحرارية 8.151 كيلو جول 
کلف خاد جرف وجبة من هذه الحلويات في مسعر التفجبر ازدادت درجة 
حرارة المسعر بمقدار 4.937م . هل أن الادعاء صحيح؟. 
UCAR‏ 
QO =8.151x 4.937 = 40.24KJ‏ 
. الادعاء صحيح حيث ان الوجبة الواحدة من الحلوى المصنوعة فيها 
اقل من 10 سعرات حرارية. 
مثال 11-4: اذا علمت ان طافة الاصرة ٨-۴‏ و0=0 و4٨-0‏ تساوي 104 
و118 و111 كيلو سعرة مول ' على التوالي. احسب حرارة التفاعل الآتي: 
y> HO‏ ر2 FH. E‏ 


(£ 2 2 (£) 


الاواصر المتكونة الاواصر المتكسرة 


4 -1 
EHD 2(O-H)=222 k Cal mol’ 
(O=0)=59 k Cal mol 
163 K Cal mol’ 222 K Cal mol 


1 


AH, =163 -222 =-59 K Calmol 


2 التفاعل باعث للحرارة وانثالبیته تساوي 9 كيلو سعرة E‏ 


الكمداء الدرارية 


لمل الباب2 

مثال 12-4: احسب طاقة الآصرة في 1٥1‏ اذا علمت ان طاقة الآصرة ٩-٩‏ 
تساوي 3 کیلو جول مول" و1٤-1٥‏ تساوي 242 کیلو جول مول اذا 
علمت ان حرارة تکوین غاز 1٥1‏ تساوي-91 کیلو جول مول ". 


7 e 5 ICI, 
0 2 8) 
الاراصر المنكونة الاراصر المتكسرة‎ 
3 (H-H)=216.5k Cimo EEE 


(CI-C1)=121 k Cal mol’ 


337.5 Xx 


AH =337.5—-X 
—-91=337.5- × 


8 ES OS 


N 
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القانون الثاني للشرموديناميك 


Second Law of Thermodynamics 


Introduction : dadê 1-5 

يختص الققانون الفاني للثرموديناميك Second Law O0f‏ 
"hermodynamics‏ بالتعامل مع العمليات الكيميائية والفيزيائية التي صل 
بصورة تلقائية yاusهء”ها«هم؟.تسمى‏ العمليات التلقائية بالعمليات الطبيعية 
.Natura1 Processes‏ إن عملية انتقال الحرارة من جسم حار إلى جسم بارد 
كى ا اقدال صرة فة ركن عة اتال اران ن جسم جا إل 
جسم حار لا يمكنها آن تحصل بصورة تلقائية ولو أنها لا تخل أو لا تنتهمك 
القانون الأول للثرموديناميك إذا كان القانون الأول يعالج موضوع حفظ الطاقة 
وتحو ما من شكل إلى آخر ويفسر كذلك علاقة الشغل والحرارة فإن القانون 
الثاني للثرموديناميك يتعلق بفهم التغيرات التي حصل بصورة تلقائية. 


2-5 العمليات التلقائية والعمليات غير التلقائية 
Spontaneous and Non-spontaneous Processes‏ 
هنالك العديد من الأمثلة عن العمليات التي لا تتناقض أو تخل بالقانون 
الأول للثرموديناميك ولكنها لا يكن آن تحصل بصورة طبيعية أو تلقائية ومن 
هذه الأمثلة: 
1- لو تصورنا بأن هنالك كرة صلبة موجودة على حافة منحدر وتم إعاقة 
ندحرجها بواسطة حاجز معين كما موضحة في الشكل 1-5. 


الفمبل الخامس القانوه الناني للشروديناهدك 


شكل 1-5 كرة صلبة على منحدر 


نلاحظ بأن تدحرج الكرة سيكون تلقائياً جرد أن نرفع الحاجز الذي ينع 
تد حر جها وآنها في النهائية ستصل إلى قاع المنحدر؛ آما إذا أردنا آعادة الكرة 
إلى أعلى المنحدر مرة ثانية فلا يمكن لذلك أن محصل بصورة تلقائية ويمكن أن 
يحصل فقط عندما نبذل شغلا يعمل على رفعها وإعادتها إلى مكانها الأصلي. 
2 ا انالا ا ا طرالة مقمة على قسن ماين براسطة صفاحة إت 
(Diaphragm) ple‏ تفصل بین غازین کما موضح بالشکل 2-5 وکان 
ضغط الغاز على الجانب الأيسر أعلى من ضغط الغاز عن الحانب الأين. 
إذا افترضنا بأننا أزلنا الحاجز أو الصفيحة التي تفصل بين الجانبين فإننا 
سنحصل علی تساو بالضغط su۲reوەإP‏ گە «izati0اEJua‏ على طول 
الاسطوانة. إذا ما أردنا عكس العملية والعودة إلى الحصول على ضغط 
عال في احد الجوانب وضغط واطى على الجانب الآخر. فهل يمكضا 
عمل ذلك؟ 


الفصبل الخاهس القانون الثاني للدرهودیناهدک 


صفدد ل | لی مسدام 
î‏ 1 


ت 8 


شكل 2-5 اسطوانة مفصولة بصفيحه ذات مسام تحتوي غازين بضغطين ختلفين 

إن العملية الأولى والتي حصلنا من خلاطما على تساو بالضغط على 
الجانبين تسمى بالعملية التلقائية ssءءهإ۴‏ 0usء«مهاممم؟‏ أو العملية 
الطبيعية sئ٥٥١إ۴‏ اهاه آما عملية إعادة النظام إلى حالته الأولى بعد 
تساوي الضغط تسمى بالعملية غىر lاlتalئaة Non-spontaneous Process‏ 

أو عملية غبر طبيعية ۴٣٠٣٤٤55‏ 1١إ0اة”«ں.‏ نلاحظ أن العملية التلقائية هي 
عملية غير رجوعية 1ءء .1۲۲٠۷‏ إن عكس العملية أو إعادة الضغط إلى 
حالته الأولى (لا قبل إزالة الحاجز) يمكن إعادتها ولكن بشرط آن يتم بذل 
شكل معين لغرض الإعادة لذلك فإن مثل هذه العملية لا يمكن أن تكون 
3- عند انتقال الحرارة من طرف قضيب حار إلى طرفه الآخر البارد إلى أن 
تصبح درجة الحرارة منتظمة على طرفي القضيب ٤٩۷2117410۸ ٥‏ 
ja Temperature‏ لھم هنا آن نلاحظ عدم انعكاس هذه العملية تلقائياً 
حيث لا يكن للقضيب المعدني الذي له درجة حرارة متساوية على 
الطرفين أن يصبح احد طرفيه حاراً والآخر بارداً بصورة تلقائية. من جهة 


O 


الفصل الخاهمس القانوه الثاني للشرهوديناهيك 


أخرى يمكن هذه العملية أن تعكس ولكن بطريق معين وهو السماح 
للحرارة بان تمر من احد طرفي القضيب إلى ماكنة يمكنها تحريل الحرارة إلى 
شخل بواسطة الاحتكاك ثم يعاد تحويل الشغل إلى كميه مكافئه من الحرارة 
والتي بدورها تنتقل إلى الطرف الآخحر بجيث يبرد الطرف الذي تم اخذ 
الحرارة منه وپسخن الطرف الذي تم تزويد الحرارة له» وبهذا يرجع 
القضيب المعدني إلى حالته الأولى ولكن العملية م تكن تلقائية 
اشر ةا 


4- إذا عدنا للشكل 2-5 وافترضنا وجود غاز الأوكسجين على احد أطراف 
الاسطوانة ووجود غاز النتروجين على الطرف الآخر يفصلهما الحاجز 
المزج هذه بصورة تلقائية. لو فكرنا بإعادة النظام إلى حالته الأولى بحيث 
یکون الأوكسجين على طرف والنتروجين على الطرف الآخر وتنتهي 
عملية الامتزاج» إن هذه العملية سوف لن تحصل بصورة تلقائية أو طبيعية 
ولکدا إدا قمنا ببذل شغل على النظام لمکا من إعادة النظام إلى حالته 
الأولى.ولكن هذه العملية تتم بعملية غير تلقائية (غبر طبيعيه). 


5 يتفاعل غازا الميدروجين والأوكسجين لإنتاج الماء وذلك بإمرار شرارة 


كهربائية في مزيج من الغازين وستكون انثالبية التفاعل (41)سالبه آي أن 
التفاعل باعث للحر|رة .Exothermic‏ 


ZH, + O» 4 ZH>0 5-1 


إن عملية إعادة تكوين الميدروجين والأوكسجين من الماء المتكون» 
وباستخدام الحرارة التي تم إنتاجها من التفاعل ليس بالمستحيل ولكنها تحتاج على | 


ااؤميل الخاهس القانوه الثاني للدرمودیناهدك 


چ ج ی 
كمية من الشغل يتم بذله على النظام وعليه فإن التفاعل من اليسار على اليمين 


هو تفاعل تلقائي في حين أن التفاعل المعاكس (من اليمين إلى اليسار) هو غير 


لمهم في الأمثلة السابقة التي تم ذكرها هو أنه من الواضح وجوب فهم 
العوامل التق تحسب اتجاه العملية التى بواسطتها يكون التغبر تلقائيا. 


إن ذلك يتطلب معرفة موقع |لاتjlj ù Position of Equilibrium‏ 
النظام سوف او ا تلقائیا با تجاه الاتزان (بالرغم من آن ذلك قد محصل 
ر مء شدید چداگما ٤‏ الال الخامس» حیث أن وجود الهيدروجين 
والأوکسجين مزیح مکو آن ينتج الماء بصورة تلقائة ولکن برطء شدید دا 
ولكننا فمنا بتعجيل العملية بإمرار الشرارة الكهربائية). 

كل هذه الأشياء تم أخذها بنظر الاعتبار في القانون الثاني للثرموديناميك. 

3-5 |iiرgي„‏ : Entropy‏ 
الانتروبى هى القياس النظري لكمية الطاقة الى لا يمكن أن تتحول إلى 
شخل ميكانيكي في النظام الثرموديناميكي ويرمز ها بالحرف 5»> وتعرف في 
بعض الأحيان بأنها مقياس لعدم انتظام النظام إ#لإه0ءزل» او هي التي تمنع 
العمليات إن تكون انعكاسية. تعرف الانتروبي كذلك في بعض المصادر العلمية 

بأنها ا لجزء الحاسم في الثرموديناميك الحقيقي. 


ي النظام المعزول تحدد قيمة التغبر بالأنتروبي AS isolated system‏ حسب 
طبيعة العمليةء اذا كانت تلقائية او غير تلقائية او كان النظام في حالة اتزان 


و كما ياتي: 


الفصل الخامس القانوت الثاني للدرهوديناه 


o‏ ن ن س ي ا 


sola system 7 0‏ 5 عند التغيبر التلقائي 
soa system 0‏ 5 عند التغيير غير التلقائي 
isolated system 0‏ 5 عند الاتزان 


عند مقارنة قيمة الانتروبي لادة معينة في حالتها الغازية والسائلة والصلبة 
تكون قيمة الانتروبي في الحالة الغازية كبيرة جدا عند مقارنتها مع الحالة الصلبة. 
ويعود ذلك الى طبيعة ترتيب دقاتق المادة في كل حالة من حالاتها. الشكل 5- 3 
يوضح ترتيب دقائق المادة في الحالة الغازية والسائلة والصابة. 


شكل 3-5 ترتيب دقائق المادة في الحالة الصلبة والسائلة والغازية 
الانتروبى تزداد بزيادة درجة الحرارة» وهذا ما سیتم التطرق إليه بالتفغصيل 

في الفقرات القادمة ان شاء الله» والشكل 5- 4 يوضح الزيادة في الانتروبي 

المطلقة لادة من المواد ف الحالة الصلية والسائلة والغازية وبدرجات حرارية 


القانون الذاني للدرموديناهدك 


0 50 100 150 200 250 300 


درجه الحرارة 
شكل 4-5 زيادة الانتروبي ا لمطلقة مع زيادة درجة الحرارة 


لکل 9 پو صح بان دقائی المأدة تصبح اقل انتظاما ي الحلول» وهذا 
يعني حصول زيادة ٤‏ الانتروبي عند إذابة المذاب ف المذيب. 


الدقائتق اقل انتظاما 


شكل 5-5 ترتيب دفائق المذاب والمذيب 1 


الفصل الخاهس القانوه الثاني للدرموديناهم 


5 الدورة الثر مودناميكية : Thermodynamics’ Cycle‏ 
الماكنة الحرارية Heat Engine‏ عبارۃ عن آل تاخذ الحرارة من مستودع 
حار وتحوله إلى شغل (لا تتحول الحرارة بصورة تامة إلى شغل)» ونقل الجزء غر 
المتحول من الحرارة إلى مستودع بارد وپتم ذلك خلال دورة كاملة تسمى 
الدورة الثرموديناميكıة Thermodynamics, Cycle‏ 
كتوق الور ازمر دواو ةا من ف عاض سا 2 
(لاحظ الشكل 6-5): 
1- مادة التشغيل Working Substance‏ وتثل الوسط الذي تنتقل الطاقة من 
خلاله ف الدورة. 
2- المصدر الحراري He Source‏ وشل الجزء الذي يقوم بتجهيز الطاقة 
E‏ 
3- المستقبل الحراري 1۷e۲ە‌e‌R H4‏ ویسمی كذلك المستودع الحراري ويمثل 
الجزء الذي يمتص الحرارة الفائضة. 


4- المضخة Pump‏ وشل الحزء الذي يفوم بدویر مادة التشغيل ویعمل کصمام 


5- الماكنة ٥«اعمع‏ وتمثل آلة تقوم بتحويل الطاقة الحرارية لادة التشغيل الى طاقة 
ميكانيكية مفدة. 


القانوه الثاني للدرمودیناهدك 


مستودع حرارة 


شكل 6-5 أساس عمل الدورة الثرموديناميكية 
نلاحظ من الشكل (6-5) ان الحرارة تنتقل من المستودع الحار إلى الماكنة 
التي تحول هذه الحرارة إلى شغل» وما ان كمية الحرارة المتحولة إلى شغل هي اقل 
من الحرارة الواردة من المستودع الحار» فان الفائض ينتقل كحرارة إلى المستودع 
البارد. من خلال المضخة يتم إعادة مادة العمل» التي انخفضت درجة حرارتهاء 
إلى المستودع الحار وبذلك تكتمل الدورة: 


5-5 الفانون الثاني ldترaودıliaك‏ : Second Law of Thermodynamics‏ 
يسمى القانون الثاني للارموديناميك بقانون الانتروبي The Law of‏ 

Entropy‏ وهذا القانون اثار جدلا واسعا بين العلماء ويعد القانون الثاني 
للثرموديناميك مفندا قويا لنظرية التطور. لا يوجد مجال في هذا الكتاب للتوسع 
اكثر من ذلك سوی اشارة بسيطة وهي ان نظرية التطور تدعي تطور خلق 
الانسان مع مرور الزمن» في حين ان القانون الثاني للثرموديناميك وبجحسابات 
رياضية دقيقة يثبت ان انتروبي الكون تميل الى الزيادة اي ان الكون يسير في اتجاه 


الفميل الخارس القانوه الثاني للدرهوديناس 


اللانتظام. ان انتروبي الكون وحسب القانون الثاني للشرموديناميك لا يمك ار 

تقلء فهي اما ان تزدادء وهذا ما بحصل في العمليات غير الانعكاسية» او ان تبقى | 
كما هي» كما ني العمليات الانعكاسيةء لاحظ الشكل 7-5 والذي يمثل الشكل 
التخطيطي للقانون الثاني للثرموديناميك. 


:5 =8 اذا كانت العملية انعكاسية (رجوعية) 
:5 <5 اذا كانت العملية غير انعكاسية ( لا رجوعية) 


شكل 7-5 الشكل التخطيطي للقانون الثاني للثرموديناميك 

يعبر عن القانون الثانى للثرموديناميك بعدة صيغ» ومن هذه الصيغ الاتية: 
اولا: صيغة كلاسيوس )1888-1822( :Clausius Statement‏ 

تنص صيغة كلاسيوس على الاتي: 

( لا يمکن في دورة ثرموديناميكية نقل الحرارة من مستودع بارد إلى مستتو دع 

الشکل 85 يعبر عن صيغة كلاسيوس» حیث نلا حظ عدم امكانية نقل 
احرارة من مستودع بارد إلى مستودع حار دون إدخال شغل محدد لغرض اتمام 
العملية. التطبيق العملي لذلك هو الثلاجة المنزلية او أجهزة التريد. 


) O 


َس N‏ ل 


الفميل الاه القانوه الناني للرموديناهيك 
صيخة كلاسيوس ا 
TH TH‏ 
Qn 1 ٤‏ ] انام کے ۱ 1 
Ww‏ ن a W‏ 
Qc 01‏ 
. 
Te Te‏ 


شكل 8-5 صيغة كلاسيوس وصيغة كلفن للقانون الثاني للثرموديناميك 

ثانيا: صيغة اللورد كلفن )1907-1824( Lord Kelvin Statement‏ 

ا ا 

(في الدورة الثرموديناميكية لا يمكن ان تنتقل الحرارة من المستودع الحار 
وتتحول إلى شخل بدون ان يتم تحويل جزء من الحرارة الى مستودع بارد). 

جاءت هذه الصيغةء كذلك» اسننادا إلى التجربة. لكي تحول ماكنة ما 
الحرارة بصورة مستمرة إلى شخل بدون احدات تغيرات في أجزاء النظام 
الأخرى» بجحب في هذه الحالة أخذ الحرارة من مصدر له درجة حرارة عالية بحيث 
تول قسما من تلك الحرارة إلى شغل مكافى والقسم الفاني ينقل إلى حوض 


الفصل الخاهمس القانوه الثاني للشرهوديناهيكى 


لے 
درجۀ حرارته أوطاًء لاح ظط الشكل 8-5. الشكل 9-5 يوضح كمية الحرارة 
المطروحة إلى المستودع البارد وهي الحرارة التي لم تنحول إلى شغل. 


شكل 9-5 كمية الحرارة المطروحة في الدورة الثرموديناميكية 

يسمى جزء الحرارة الممتصة عند درجة الحرارة العالية والحول إلى الشغل 
المكافئ» كفاية الماكنة (رءمءاء؟؟ع) علما بأنه ليست هناك ماكنة صنعت لحد 
الان ها كفاءة تامة (100./) وهذا التعبير يعد احد تعاريف قانون الشرموديناميك 
الثاني وسيتم التطرق اليه فيما بعد. 

استنادا إلى ما جاء بالفقرة 3 من 2-5 من أن الحرارة تنتقل من طرف 
القضيب المعدني الحار إلى طرفه البارد تلقائيا إلى أن تصبح درجة حرارة القضيب 
منتظمةء فان الاستنتاج العام الذي يستنتج بهذا الخصوص من أن العملية 
التلقائية لا يكن أن تكون عملية رجوعية لذا يكن تطبيق الاستنتاج لعمليات 
فيزياوية تلقائية أخرى مثل تمدد الخاز من وعاء عالي الضغط إلى آخر واطى 
الضغط وانتشار الغاز بغاز آخر وتنافذ المحلول المركز في الماء وتحويل الطاقة 
الكهربائية إلى حرارة وإنتاج الحرارة بواسطة الاحتكاك وهكذا. 

يجب تطبيق الاستنتاجات أيضا على العمليات التلقائية الكيمياوية» فمثلا 


اافمبل الخاهس القانوه الثاني للدرهوديناهيك 


إلذوبان التلقائي لقطعة صغيره من فلز الخارصين في حلول كبريتات النحاس 
مو جب العادلة الآتية حررة كمية معروفة من الحرارة: 
Zn + CuSO, 3 ZnSO , +Cu 9‏ 

ويمكن عكس هذا التفاعل بإمرار تيار كهربائي بين فلز النحاس المتكون 
وعحلوك كبريتات الخارصين وبذلك يعاد توليد فلز الخارصين وكبريتات 
اللحاس , ولكي تعكس العملية بصورة تامة» يجب تحويل الحرارة التي تحررت في 
التفاعل الأصلي بصورة تامة إلى طاقة كهربائية. 

يمكن القول بان جميع العمليات الطبيعية أو التلقائيةء آي العمليات التي 
تعدث بدون تأآثير خارجي» هي عمليات غير رجوعية بسلوكها الثرموديناميكي 
ويعد هذا أيضاً و احد تعار يف قانون الثرموديناميك الثاني. 

إن العملية التلقائية هي التي تحدث بمعدل حدود أو متناهي الصغر لذلك 
يتوقع بأنها عملية غير رجوعية طالما تحدث التغيرات الرجوعية الثرموديناميكية 
بصورة بطيئة ومتناهية الصغر. التغير بالانتروبي كما في المعادلة الأتية: 


0 5-3 
T 


يعتمد الحد الرياضي على الحالة الابتدائية (4) وال حالة النهائية (8) للنظام 
ولا يعتمد على الطريق الذي يسلكه النظام إلى الوصول إلى الحالة (8) ولذلك 
يكن كتابة المعادلة 3-5 على النحو الآتى: 


AS = S$, -S, = ٣ 5-4 


4 
كان التغير بالانتروبي عاليا فإن فقدان سعة النظام لانجاز شغل يکون عاليا. نمثل 
المعادلة 3-5 التعريف الرباضیى لقانون الثرموديناميك الاد تققدر وحدة 


الفصبل الخاسس القانون الثاني للشروديناسر 


الانتروبي بوحدة الحرارة مقسومة على وحدة درجة الحرارة» أي وحدة الطاقة 
مقسومة على وحدة درجة الحرارة» بمعنى آخر جول درجة مطلقة أ أو سعره 
درجة مطاقة ". 
الغا صيغة بولتزمان (1844- 1906( Boltizman Statement‏ 

تنص صيغة بولتزمان على: 

(في العملية الاديباتيكية لنظام معين» لا يمكن ان تقل الانتروبي. لذلك فان 
مستوی عال من الترتيب غير معتمل). 

الصيغة التي جاء بها بولتزمان لا تختلف عن الصيغ المذكورة سابقاء حيث 
انها تؤكد كذلك على ان هنالك زيادة في انتروبي النظام وهو مقياس لعدم 
انتظام النظام. 
رابعا: صيغة سبرز وز مانسکي : Sears and Zemansky‏ 

تنص هذه الصيغة على: 

(من المستحيل ان يتم تحويل 100/ من الحرارة الى شغل ميكانيكي). 

أن صيغة سيرز وزمانسكي ت التطرق اليها ضمنا في الصيغ السابقة والق 
توضح عدم امكانية تحويل الحرارة بصورة تامة الى شغل ميكانيكي. 
5 الانتروبي كدالة للحالة وانتروبي الغازالمثالي 


The Entropy as a state Function and the Entropy of Ideal Gas 
استناداً إلى قانون الثرموديناميك الأول وعند ثبوت درجة الحرارة فإن:‎ 

0 5-5 

E AOS 3= 


۴ القانوت الثاني للشرموديناهيك 


المد الخامت 
عند إدخال المعادلة 3-5 بالمعادلة 6-5 ينتج ا 
Û wen) - (dU + Tds ) 7‏ 
ا أن )٩(‏ تفاضلي غير تام .[nexact differential‏ ولکن عند تقسیمھا 
على درجة الحرارة يصبح المقدار تفاضلا تاا Exact differential‏ لذلك تعد 
الانتروبي دالة من دوال الحالة. والآن يكن كتابة تعبير رياضي موحد لقانوني 


الثرموديناميك الأول والثاني وكالاتي: 


dU = Û Q + Û w 
dO = Tas 
dU = TdS —- PAV 


القانون الأول 
القانون الثاني 
5-8 القانون الموحد 
تطبق المعادلة 8-5 أو القانون الموحد على الأنظمة التي تنجز شغلا من 
نوع (۲۷) فقط. 


إذا كانت (1) دالة لكل من (8) و(۷)ء أي: 


فإن: 
OU ¦ 0U‏ 
9 -— ص = 
dU 0 s+ (5y) dV 5‏ 


وعلد مقارنة المعادلتىن 8-5 و 9-5„ کن استنتاج ما ياتي: 


SJ, 


الفمبل الخامس القانوه الثاني للرموديناه 
5y) = —P 9 —-1[‏ 
VJ,‏ 


إن المعادلتين 10-5 وك-11 تعطي تفسيراً للمتغيرات المركزة أو المكثفة 
وهما الضخط (۴) ودرجة الحرارة (۳) بدلالة المتغيرات الشاملة أو الممتدة للنظام 
وهي الطاقة (1) والانتروبي (8) والحجم (۷). 

مول واحد من الغاز المثالي(۸۲ = ۴۷) واستنادا إلى قانون الثرموديناميك 
الأول والثاني وإذا كان النظام ينجز شغل (۶۷) فقط يكن دمج المعادلات 
الاتيه وکالاتي: 


dU= dO - PAV 5-12 


dO0= dU - RI القانون الأول‎ 


d4 _ 4s القانون الثاني‎ 
9 
وحن نعلم بان:‎ 
dU = C, dT 5 E 


وبتعويض العادلة 13-5 بمعادلة القانون الأول ثم قسمة المعادلة الناتجة 
على () ینتج ا 


IC + R 5 - 14 


الصل الخاهس القانون الناني للدرموديناهدك 


والآن تعوض معادلة القانون الثاني با معادلة 14-5 لنحصل على: 


dS & C, + R 9 ¬ 15 
T V 


نكامل المعادلة 15-5 بين الحالة الابتدائية للنظام (۸) والحالة النهائية (8) 
بودي إلى المعادلة المتكاملة16-5: 


1 vs 
AS=Ss =S, =Cvh —+Rin — 3-16 


4۸ i 


d 
تؤيد المعادلة 16-5 بأن الكمية رم 9 تفاضل مضبوط‎ 


آو تام والانتروبی دالة من دوال الحالة. وما ان المعادلتين PV az RT,‏ 
رو۷ = و۸1 تصف الخحالتين الابتدائية والنهائية لغاز المثالي فإن: 


ED 5-17 
Vv, 1 8 

وبتعويیض هذه المعادلة بالمعادلة 16-5 ينتج ا 

T 1 
AS=S, -S, =C.ln >+ RIn ZZ - RIn و‎ 
a ا 0 و‎ 
ومول واحد من الغاز المخالي:‎ 

= Cy FIR 


آو 


الفصل الخامس القانوه الثاني للشرهوديناهد 


تصبح المعادلة 18-5 على النحو الآني: 


AS = Sg — S, = Cyln A — Rin Ê + Rin Ê — RInÊ 5 — 19 
AS = Sg — S, = C,ln ê + RIn Ê 5-20 
1A Pa 


أ- ليس هنالك تغبر في العملية بثبوت درجة الحرارةء لذلك ء1 = 1١‏ ونتيجة 
لذلك تبسط المعادلتین 16-5و 20-5 کما پأتى: 


AS, =Rh 5-21 
2 
ر‎ 

AS. =-Rln 5-2 
۹ 

ا 
P,‏ 2 


تعنی ( ۸58) آن التغير بالانتروبي یتم بثبوت درجة الحرارة. 
إذا كان («۷) اكير من (۷۸) (آي في عملية التمدد) تكون قيمة (۸8) 
موجبة ولذلك يصاحب تثدد الغاز المغالي بثبوت درجة الحرارة زيادة بانتروبي 
الغاز وبالتشابه يصاحب الانضغاط بثبوت درجة الحرارة للغاز المشالي نقصانا 
بالانتروبي. 
ب- في العمليات الايزوبارية (العمليات الي عصل عند ضغط ثابت) يصبح 
»۴ = و۴ وعندئذ تختزل المعادلة 20-5 إلى الآتي: 


1g 
ASF= C, In r 5-24 


4 


الفميل الخاادس القانون الثاني للشروديناهياة 


تين المعادلة 24-5 أن زيادة درجة الحرارة بلبوت الضغط يصاحبها 
ا اتروبى الار اال 
ج- ف العمليات الايزوكورية ء۲1هطءهء! (العمليات التي تحصل عند حجم 
ثابت) تختزل المعادلة 18-5 إلى ما يأتي: 
,1 
ASr= C, In 3 9-25‏ 

تين المعادلة 25-5 آن زيادة درجة الحرارة بثبوت الحجم يصاحبها زيادة ي 
انتروبي الغاز ا مثالي. 

الجدول 1-5 يوضح قيم التغير بالانتروبي في العمليات الثرموديناميكية 
الإختلفة. 


جدول 1-5 قيم الانتروبي في العمليات الثرموديناميكية 


الفصل الذامس القانوت الثاني للرموديناهدق 


o e 


5- الانتروبي كدالة للضغط ودرجة الحرارة 


Entropy as a Function of Pressure and Temperature 
Pressure : الضأط‎ -İ 


لقد تم توا اشتقاق العلافة بين التغير في الانتروبي والضغط بموجب المعادلة 
5 وإذ عرفت(5) بأنها الانتروبي لمول واحد من الغاز المالي عند ضغط جو 
واحد ودرجة حرارة معينة» تأخذ المعادلة 22-5 إهيعة الآتبة: 
SS = =RIn> 5-26‏ 
27 ب S- S$ = -=RInP‏ 
وهذا يعني بانه عند ازدیاد الضغط يقل انتروبي الغاز. 


پ- درجٹة اأٹجرlرة Temperature‏ 
بالعودة إلى المعادلة24-5: 


Ts 
14 


ول کو 


چ را رن لھ 


فإدا عوض عن (8۸) ب (,8) الق ثل انتروبي المادة عند الصفر المطلق 
(Sr) َ (SpB)g‏ الق نمثل انتروبي المادة علد درجة الحرارة (1)» عندئل يمن 
كتابة المعادلة 28-5 على النحو الآتي: | 


dT 
S(T) = 9o =| Cr TT 5-29 


وكذلك يمكن كتابتها على الشكل الآتي: 


الفميل الخاهس القانوه الثاني للذرهوديناهدك 
E EEE Sin DOCS‏ 
Se) = S0 <C; 5-0‏ 
يمكن تكامل المعادلة 29-5 إذا كانت (,۳) دالة لدرجة الحرارة. إن قياسات 
الانتروبي عند الصفر المطلق لبلورة المادة الصلبة التامة يملل موضوع قانون 
الثر موديناميك الثالك كما سنرى في الفصل السادس إن شاء الله. 


5 الاهمية الفيزياوية والأساس الجزيئي للانتروبي 
إن للانتروبي علاقة مع درجة انتظام (ترتيب) النظام ومن ثم مع انتظام 
الجزيئات وعشوائيتهاء ويعد الانتروبي قياسا لانتظام النظام. إن الزيادة في 
الانتروبي نتيجة تغبر معين في نظام معزول تعنى الزيادة في عدم انتظامه» 
وعشوائية جزيئاته» والنقصان فيها يعني انتظام جزيئات ذلك النظام. 
لو فرضنا بان هناك )M(‏ من جزيئات غاز تحتل نصف وعاء (الحالة أ في 
الشكل 3-5) وسمح ها بأن تتسرب أو تنتشر لتشغل الوعاء بكامله بجيث تكون 
| الجزيئات في النهاية موزعة بانتظام في الوعاء (الحالة ب في الشكل 10-5). 


شکل 10-5 تمده الغاز 
إن احتمالية وجود الجزيئات في حالة () تتمشل بالمقدار () وهذه هي 
الفرصة السانحة نفسها للجزيئات (۸) بأن تكون جيعها بأحد النصفين والتي 


“enn 


الفصل الخاهس القانوت الثاني للشرهوديناهاك 

ھی چپ ی صي چ ص چڪ 
تنوزع بينهما بصورة عشوائية عندئذ يمكن كتابة الاحتمالية النسبية للحالة (آ) 
نس إل الال (ب) الات 


a (Û) 5-31 


PB 2‏ 
تمل (م) احتمالية النظام. ولو وضع بدلا من (7) في المعادلة 31-5 قيما 
تحكمية مثل («۷,/۷) عندئذ تصبح المعادلة على اللحو الآتي: 


4 = () 5-22 
ın A = MIn (2) 7 


توجه النظام من الحالة (4) إلى الحالة (8) معناه التوجه من حالة | 

الاحتمالية الواطئة إلى الاحتمالية العالية» ومعنى آخر حالة المعادلة 21-5: | 
4 

S4 S7 Rl 2 اا‎ 


4 


مول واحد من الغاز عندئذ يمكن كتابة المعادلتين21-5 و 22-5 على النحو 


| الاتي‎ 
| 
| 1 In Ps n 8 SE 4 
A PA VA 
1 3 
- CSD 5-5 


وبتساوي المعادلتين محصل الآتى: 


gg 


الفمال الخاهت القانون الثاني للشرموديناهيك 
0 1 1 
E E e 5-36‏ 
R N Û‏ 
0 
5-7 و = ( 8 - ,8) 
N 7‏ 


النظام لأية حالة خاصة يتناسب مع (11۷) وك = ۷ تفل هذه احتمالية 
| النظام لذا يكن كتابة المعالة 38-5 كالاآتي: 


S=K in W 6ک‎ 


مغل )W(‏ احتمالية النظام أو عدد الحالات اkضجهرية (Microstates)‏ 
وتدعى آيضا بعدد الطبائع للنظام .Complexions‏ 


تعرف عدد الحالات امجهرية للنظام: 
((عدد الطرق التي تستطيع بها الحالة أن تشكل وذلك بتسمية المواقع 
والسرع للذرات التي تؤلفها)). 
لقد عرف العام فيمان الاحتمالية (۷) على النحو الآتي: 
((عدد الطرفق الي يمکن آن تولف بداخل النظام إِذا بقى خارج النظام 
على وضعه)). 


لنظام له (10) من الجزيئات تكون قيمة (۷) كبيرة جد وتتراوح 


جدود )107( : 


القمبل الخاسس 


القانوه الثاني للدرموديناهيك 


= - - - — 
إن الموضع الذي يعالج حسابات )١(‏ يعد من الفروع المهمة في الكيمياء 


الفيزياوية ويدعى الميكانيك الإحصائى «(Statistical Thermodynamics)‏ 
وسيتم التطرق إلى ذلك بشيء من التفصيل في الفصل الرابع عشر ان شاء الله. 


يعد الفرق بالانتروبي للأنظمة الميكانيكية البسيطة بين حالتين غير مهم 
عادة» فمثلا إذا رمى جسم من مسافة باتجاه صندوقين احدهما حجمه ضعف 
الآخر تكون احتمالية سقوط الجسم في الصندوق الكبير ضعف احتمالية 
سقوطه ني الصندوق الصغير» عندئذ تكون قيمة (۸8) كالآتي: 


AS = Kln2 ا‎ 


= 1.38 × 107 × 2.303 × 01 


a‏ و س 
جول کلفن 10 ×1 = 


إن هذه القيمة التي تمثل فرق الانتروبي تعد قليلة جدا ويمكن إهماهها بدون 
التأثير على دقة الحسابات بمشل هذه الأنظمة. وهمذا السبب تستخدم الطاقة لتعيين 
موقع الموازنة في الأنظمة الميكانيكية بينما كون الفرق بالانتروبي بين حالتين لمول 
واحد من الخاز عندما يكون الغاز في الحالة الأولى بحجم ضعف الحجم في الحالة 
الثانية مهما ولا يمكن إهماله وكما يأتي: 


S = RIİnZ2 


= 8.314 x 2.303 x 01 


جول کلفن ' 5.8 = 


اإنمرل الخاهس القانوه الثاني للدرموديناهاك 


The Carnot Cycle giرl&‎ ã دور‎ 


اة ال قام بها العام الفرنسى الشاب سادي كارنوت 
Sadi Carnot‏ عام 5 (1832-1796) من هم ا لخطوات باتڄاه القانون الثاني 
للثر موديناميك حيث قام بتفسير آلية عمل الماكنة البخارية التق تم تصميمها من 
قبل الهندس الاسكتلندي جيمس James Watt bly‏ (1819-1736(. 


إن اول ظهور للماكنة البخارية کان باسطوانة وأاحدة مع اکچ حیث 
يقوم البخار التولد عند دخوله الاسطوانة بتحريك ا مكبس باتجاء الحارج وبع 
آن يتم تريد الاسطوانة يتحر ك المكبس بالاتجاه المعاكس (إلى الداخل). 


هنالك فقدان كبر بالحرارة بمثل هذا النوع من المكائن حيث ل تتعد كفاية 
هذا النوع من المكائن 1/. إن الابتكار العظيم للعام واط هو استخدام 
اسطوانتین مربوطتین مع بعضهما حيث تكون أحداهما بدرجة حرارة البخار 
وتبقی الأخرى باردة» وبهذه الطريقة تم زيادة كفاية الماكنة إلى حوالي 18 وبعد 
مدة قليلة تم تطوير ابتكار آخر للماكنة بحيث وصلت كفايته O‏ 


لتقد كانت مساهمة كارنوت النظرية كبيرة جدأً حيث أوضح بان الشغل 
المنجز من قبل الماكنة يعتمد على انتقال الحرارة من درجة حرارة عالية )۳١(‏ إلى 
درجة حرارة واطئة (7). ثم التعبير عن نوع مثالي للماكنة حيث يتم استخدام 
رجوعبة تامة وبذلك تكون كفاية ا ماكنة في حالتها العظمى عندما تعمل بين 
درجتین حراریتین ختلفتین. 


الفصل الذامس القانوت الثاني للدرهوديناهد 


إذا افترضنا أن مول واحد من غاز مثالي داخل اسطوانة مزودة مكب 
وتحت ضغط ابتدائي ٣‏ وحجم ابتدائي ۷ ودرجة حرارة ابتدائية :1. الشكل 
11-5 يشل رسم الضغط مقابل الحجم لدورة كارنوت حيث تجري أربعة 
عمليات رجوعية بالنظام. 


يجري التحول من الحالة 4 إلى الحالة 8 عبر عملية تنقدد للغاز بتماٹل 
حرlاري Isothermal Expansi01‏ حيث يتم تغيير الضغط و الحجم ال د۶ و ر۷ 
على التوالي مع بقاء درجة الحرارة ثابتة (1)» حيث يمكننا أن نتخيل بأن 
الاسطوانة مغمورة بسائل درجة حرارته تساوي ,1. 


الخطوة الثانية تتضمن حصول مدد ادیباتیکي (دون انتقال حرارة من 
وال النظام) ويمکن هذه العملية ن تحصل بإ حاطة الاسطوانة بمواد عازلة. ا آذ 
الغاز سينجز شغلا خلال عملية التمدد ولا يوجد هنالك تغيبر بدرجة الحرارة 
لذلك فإن درجة الحرارة يجب أن تنخفض إلى 1١‏ ويتغير الضغط والحجم إلى و 
و۷ على التوالي. 


في الخطوة الثالفة يتم انضغاط الغخاز بعملية التماثل الحراري 
Compress1on‏ اsotherma]‏ وعند درجة الحرارة 1۲آ لیصبح الضغط و الحجم P,‏ 
و +۷ على التوالي. 


إن انمجاز شغل على النظام وعدم السماح بتغيير في كمية الحرارة سوف 
ميحصل بارتفاع درجة الحرارة من 1١‏ إلى :1 ويعود الضغط والحجم إلى حالتهما 
الأول ۴ و ۷١‏ على التوالي وهذا هو ما مجحصل بالخطوة الرابعة. 


شکل 11-5 غخطط دورة كارنوت 


سيتم شرح العمليات التي تحصل في الخطوات ا ت 
بالتقصيل والحدول 2-5 پوضح العمليات والتغبرات الحاصلة بها. 


القانوه التاني للدرمودیناهم 


B‏ ج ھٍ 


مدد ایزوٹري 


مستودع حراري ۾[ 


(a) 
ا‎ B ¬+C 
D A Cycle 
\ ملد‎ 
| د‎ 
| آديباتيکي ادیباتیکي‎ 
(d) (b) 
C+D | 
تقلص ايزوثري‎ | 
dQ 1 
Te مسون حراري‎ 
(c) 


شکل 12-5 تمثيل دورة کارنوت 


القعل الخاهده ألقانوه الناني للشروديناهدا 


دول 9ھ قیم 07 ۸ ل ر0 ق W‏ للخطر ادت الإربعة 


بدو رة کارذو دت لول وأحد من غاز مالي 


WE Qrev 
RT,In V2 RTyIn 2 
, %1 
—C, (7T 7 ك‎ ( 0 
-RT,In -RT,In 
J; 4 


(7T, “7T‏ ر 
الكلي 0 R(T-TIIn Zz IR(T-TgnP.|‏ 
| 4 4 


1- الخطوة الأولی: (8 ج ۸) 


وهي خطوة تمدد الغاز بعملية رجوعية وبتماثل حراري(ايزوثيرمي) 
Reversible [Isothermal Expansion‏ عند درجة حرارة ,1 وعلية فإن التغير 
بالطاقة الداخلية يساوي صمفر. 


الفمبل الخاهمس القانود الناني للرهوديناهيك 
وبتطبيق القانون الأول للدينمية الحرارية (قانون حفظ الطاقة). 

Tas Ca as 5-42 
وعلية فإن:‎ 


= RT ln 5-43 


2- الخطوة الثانية: (آ ج 8) 


تلقن هكد .اة عة مدد رجوعي ادیباتیکي Reversible‏ 
Abc Expansıon‏ يضمن حصول العملية الاديباتيكية. 

يما أن العملية اديباتيكية فإن: 
Q =0 5‏ 


لقد أوضحنا في الفصل الثاني أنه بالعمليات الاديباتيكية يكون التغر 
بالطاقة الداخلية لمول واحد من الغاز وفق المعادلة الآتية: 


AU=C,(T.-T,) 5‏ 
لذلك فإن التغبر بالطاقة الداخلية بالخطوة ٥(‏ + 8) ستكون كما يأتي: 
a FT) 5 - 46‏ 


3- الخطوة الثالثة: (5 ج ح) 
وتتضمن هذه الخطوة وضع الاسطوانة في حمام حراري درجة حرارته 1١‏ 
وضغط الغاز رجوعیا حتی يصبح حجمه ۷4 وضغطه .P,‏ 


با أن العملية هي عملية تماثئل حراري ايزوثيرمية فإن: 


AU.» =0 5-47 


) اانميل الخاهت القانون الثاني للدرمودیناهدكگ 
والشخل المنجز على النظام يساوي: 


Wes, =-RTe In 5-48 


3 
إن فيمة الشخل موجبة وذلك لأن ب۷<و۷: 
حسب القانون الأول للثرموديناميك فإن: 


Qc,» = RT. 5-49 


3 
4- الخطوة الرابعة: (۸ ج (0): 
یتم ضغط الغاز رجوعياً وبعملية اديباتيكية لذلك فإن قيم Q‏ ستكون 
صفر: 
QD,4 20 0‏ 
AE E (TI, « 5 - 51‏ 
وبتطبيق القانون الأول للثرموديناميك: 


Woج>4‎ = ا‎ (Tn - Te) 5-52 


5 الماكنة الحرارية والمضخة الحرارية 


الشکل 13-5 والشکل 14-5 يوضحان الفرق مابين الماكنة الحرارية 
herma! Engine‏ والمضخة الحرارية "herma! Pump‏ الاكنة الحرارية تنتج 
شغلا من انتقال الحرارة من الجسم ال حار الى الجسم البارد. وا لمضخة الحرارية هي 
ماكنة حرارية تعمل بالعكس ويتم فيها تحويل الحرارة من جسم بارد الى جسم 
حار بعد أن يتم بذل شغل عليها 


الفصل الخاهمس لقانود الثاني للشرهوديناهيك 


شكل 13-5 ماكنة حرارية 


شکل 14-5 مضخة 


سک 


الفمرل الخاحت القانوت ألناني للذرمودين ا0 


4 


Lfficiency of Engine iS AGG 


E) E 1 =‏ 
ك | ا ا س 
٣‏ اا 


تعرف كفاية الماكنة حسب المعادلة الاأتية: 


کڪ صح = ۾ 
EET 0 3-53‏ 7 
hı‏ 


حيث تمثل ع كفاية الماكنة. 

نرى من المعادلة 52-5 بأنه كلما كان الشغل المنجز من قبل النظام اكبر 
بالئسة للحرارة المنجزة له من قبل الخزان ا لحار (irە )H0t Reserv‏ کلما کانت 
الكفاية عالية بالنسبة للماكنة. 

بإمكاننا أن نحسب كفاية المكائن وذلك باستخدام التحولات الحرارية فقط 
وبذلك بحسب الشغل المنجز من قبل الماكنة بجساب الفرق بين الحرارة امجهزة 
للنظام بواسطة الخزان الحار والحرارة العائدة للخزان البارد: 


5-54 گے 


0, 9 


القانون الثاني للثرموديناميك يفرض بان كل المكائن رجوعية ها نفس 
الكفاية بغض النظر عن تركيبها أو بنيتها. 


كناف ماكة كاز نورت غ وف العادلة الاتة. 


a E RL: 3 


القصبل الخامس القانوت الثاني للدرهوديناهمق 
a‏ 


5 التلاجة Domestic Refrigerator Aaljuikl‏ 
تعمل الثلاجة المنزلية على الحافظة على حفظ المواد الغذائية بدرجات 
حرارية واطئة حيث يكون داخل الثلاجة بارداً في حين يتم طرد الحرارة إلى 
خارج الثلاجة وهذا ما يفسر ارتفاع درجة حرارة الغرفة التى توضع بها الثلاجة. 

يوضح الشكل 15-5 فكرة الثلاجة المنزلية من خلال دورة ثرموديناميكية 


شكل 15-5 شكل تخطيطي لعمل الشلاجة المنزلية 


لغاز الفريون حيث يكون الغاز في حالته السائلة موجوداً في خزان السائل 
6 14ا1[ وعند تشغيل الثلاجة فإن الضاغط Compressor‏ پقو م بانجاز 


ااخوب الخاهس القانوتن الثاني للذرهودیناهدک 


E 
والذي‎ Throttling Vaye على الغاز لدفعة من خلال الصمام الحانق‎ e 


حول السائل إلى رذاذ ليساعد على تبخيره عندما يصل إلى المہخر Evaporat0۲‏ 
وبذلك يكتسب رذاذ غاز الفريون حرارة قدرها Q‏ من المستودع البارد (داخل 
الثلاجة). يقوم بعدها الضاغط بضغط الغاز ونقلة إلى المكثف ١إءsرءلمهC٣‏ حيث 
بتكثف غاز الفريون على سطح المكثف ويطرد حرارة قدرها Q١‏ إلى المستودع 
شار ارح افا ورل آلقز إل اقل حبك بعرد الائل إل ممتودة 
السائل ليتم تكرار العملية وبنفس الدورة. 


إن دوره الثلاجة المنزلية هو عكس دورة الماكنة الحرارية وعليه لا مکنا 
EEA e‏ ا را ةا 
جديدة وهي معامل الانجاز 0۲ا۴ Performance‏ وهو يساوي كمية الحرارة 


اللمتصة من قبل المستودع البارد مقسومة على الشغل المنجز على الثلاجة: 


O 0 


١١ ٠ معامل الإنجاز‎ 5-57 


C 1 


إذ أن الثلاجة تعمل بصورة رجوعية وأن المكثف يكون عند 20م والمبخر 
عند درجة حرارة صفر درجة مئوية› وهذا يعن پأنه لدينا ماكنة كارنوت تعمل 


n 5ر‎ ONE 
بصورة رجوعية وأن نسبة درجة الحرارة تساوي 15 273 ی ل‎ 


الفمبل الخامس القانوت الناني للدرموديناسر 
الحرارة المتحررة عند درجة الحرارة العالية إلى درجة الحرارة الممتصة عند درجة 
الحرارة الواطئة: 


293.15 _ @ 
3 O 


إذا افترضنا بأن المبخر يزيل 1000 جول من داخل الثلاجة عند 273.15 
كلفن فان كمية الحرارة (:0-) المطروحة بواسطة المكثف إلى الحيط الخارجى عند 


5 ا‎ x1000 = 1073.2J 6 


E ia I BES 


وبصورة عامة فإن عامل الإنجاز الأعظم Maximum Performance‏ 
!0ء للثلاجة يساوي : 


5¬ 60 


Maximum Performance Factor = 
TS lC 


ا ق د ب رة نط رة وداک 
لأن الدورة ليست رجوعية بصورة تامةء ولكي تم الحافظة على درجة حرارة | 


الفمدل الخاس القانود الثاني للرموديناهدك 
س جص 
فر درجة مئوية داخل الثلاجة فإن درجة حرارة المبخر يجب أن تكون اقل من 
صفر ودرجة حرارة المكثلف ستكون أعلى من المحبط. 
الشكل التخطيطى 16-5 يمثل كيفية احتساب عامل الإنجاز. 
الحرارة المطروحة للخارج (للغرفة) [1073 = و@- الخزان الحار عند 


a20 1 ا س‎ 
T= 293.15K 


کے س 
| الحرارة المطروحة من داخل الثلاجة 3ل 1000 = Q.‏ 


o 


مويه 
To=273.15K‏ 


پ ا س سے 


شكل 16-5 حساب عامل الإنجاز في الثلاجة 


13-5 المضخات الجحرارڍ4 : Heat Pumps‏ 
تعمل المضخات الحرارية بنفس المبدا الذي تعمل به الثلاجة المنزلية ولكن 
الفرق بين الائنين يوضحه امخطط الموضح في الشكل 25 


الفصل الخاهمس القانوه الثاني للشرهوديناهيك 


شكل 17-5 الشكل التخطيطي لعمل الملضخة الحرارية 
إذا افترضنا أن درجة الحرارة في الخارج هي أقل 15م من الصفر ا موي | 
(-15م“°( والبناية 0 ٽدفتتها إل 30م فان نسبة درجقی الحرارة هو. 


| 
503158 | 
258.15 
ا 
ولكي يتم توفير حرارة من قبل ال مكثف قدرها 1000 جول فان 


1000 
[855 = آي آنه يجب آن يتم تطرح 5 جول من الحرارة أي الحيط 


الخارجی. إن الفرف البالغ 5 جول هو الشغل الذي جب آن ينجزه الضاغط | 
إذا افترضنا أن جيع العمليات تجرى بصورة رجوعية تامة. 


القانوت الناني للدرمود يناسا 


الفح الخاهن 
إن عامل الانجاز الذي يساوي الحرارة الجهزة إلى البناية مقسوماً على 
الشغل المنجز بواسطة الضاغط ويساوي: 


E 


و 1000 
145 
وبصورة عامة فإن معامل الإنجاز للمضخة الحرارية والتي تعمل رجوعيا 
| زعملى حسب المعادلة الآنية: 
61 - 5 ا 
h7 Te‏ 
| عملياً إن قيمة عامل الإنجاز اقل من ذلك وذلك لأن العمليات لا تجرى 


رجوعياً بصورة تامة. الشكل 18-5 يوضح حساب عامل الانجاز للمضخة الحرارية 


Maximum Performance Factor = . 


i. 


الحرارة المعطاة إلى البناية 10003 = ۾@- ار بدرجة 30م 
Tı = 303.15K a.‏ 


خزان پارد بدرجة 


حرارة -15ھ° 
Tc = 258.15K‏ 


شكل 18-5 حساب معدل الإنجاز للمضخة الحرارية 


ولكن تطبيقاتها العملية بدأت منذ عدة سنوات. 


© 


الفميل الذامس القانوه الان للشرووديناهم 


E ooo 


نستنتج من المغال السابق أن استخدام المضخة الحرارية يوفر لنا كمية كببره 
من الطاقة حيث قمنا باستهلاك 145 جول فقط لتسخين البناية» في حين إن 
سنحتاج إلى 1000 جول من الطافة لتادية نفس الغرض في حالة عدم استخدام 
ا مضخة الحرارية. إن التقديرات المذكورة حسبت على أساس أن درجة الحرارة 
خارج البناية تساوي -15 درجة مثويةء إما إذا كانت درجة الحرارة خارج البناية 
أعلى من ذلك فان عامل الانجاز سيكون اكر من ذلك وفق المعادلة 60-5. 
بالرغم من كل ذلك فهنالك مشاكل في التطبيق العملي ویؤدي وجود هله 
المشاكل إلى اختزال معامل الإنجاز إلى اقل من القيمة المثالية الحسوبة من تطبيق 
القانون الثاني للثرموديناميك (القيمة النظرية). 


The Condition of Equilibrium :jڻjٽîا روط‎ 14 -5 


يشير القانون الثاني للثرموديناميك على أنه يصاحب العمليات التلقاثة 
زيادة في الانتروبي الكلية (انتروبي النظام مضافا إليها انتروبي الحيط) وييكن 
لذلك أن يعطينا فكرة من شرط الاتز ان Condition of equilibrium‏ حیث آن 
النظام في حالة الاتزان لا يمكن أن يقوم پاي تغير تلقائي. 


نفترض أن هنالك نظاماً في حالة اتزان عند النقطة أ كما في الشكل 12-5 
وحصل تغير متناهي الصغر عع٣ةطء‏ إوصاومانماكم وتحرك النظام بعوجب ذلك 
التغير إلى النقطة ب وهذه النقطة أيضاً تقع في منطقة الاتزانء فإن التغير أ > 
ب لا يمكن أن يتضمن زيادة في الانتروبي وذلك لأن العملية لا تعصل تلقائياً 
والنظام لا يزال في حالة اتزان وبنفس المنطق فإن التغير ب ألا يكن أن 


الفمرل الخاهس القانوت الثاني للدرمودیناهیکگ 


ی فاده ي الانتروٻي» ومعنى آخر فإن الحالتين ( ت هما نفس 
الارواتن الكلية. لذلك فإن شرط الاتزان هو كما ني المعادلة الأتية: 
f Şsur =0 5-62‏ ا {Ss‏ ت dS“‏ 
حرف آن 48 تمشل الانتروبي الكلية و ”45 نمثل انتروبي النظام و 8ل 
ملل انتروبي امحيط . 


الانتروبي 
الكلية 


¥ 


هيئة النظام 
شکل 19-5 تحرك النظام باتجاه زيادة الانتروبي الكلية 
عند أعلى قيمة هما طالما أن الانتروبي الكلية تزداد عند العمليات التلقائية. 
من المناسب جداً أن يتم تعريف الاتزان على أساس التغير الحاصل 
بالنظام فقط دون الأخذ بنظر الاعتبار ما بحصل في الحيط إذا افترضنا أن النظام 
والحيط عند نفس درجة الحرارة فإن: 
Tsys _ Tsurr 5— 63‏ 
ذا افترضنا حصول عملية تغير تلقائية بالنظام وهنالك كمية من الحرارة 


الفمبل الخاسس القانوه الثاني للدرهودينامك 
وقدرها dQ‏ تحررت من النظام وانتقلت إلى ا حرط وهذا ڀعنی أن الحرارة المضافة 
اله ا حرط تکتب بالشکل dQsur‏ وهي تساوي الحرارة المفقودة من قبل النظام 
-dQsur‏ وبذلك فإن: 
—-JQ5S 5 64‏ نت dQSWF‏ 
"0 تعكس مدى قابلية الحيط لتقبل هذا الانتقال بالحرارة وإذا ماع 
ذلك فهذا يعني بأن الانتقال بحصل دون تغير بالحجم ومن ثم فإن 
0> 0 چا ان الطاقة الداخلية دالة للحالة فإنه لا يوجد آي فرق إذا كان 
انتقال الحرارة إلى احيط يحصل بعملية رجوعية أو غير رجوعية: 
dQ, = dQ = dU™" 5-65‏ 
التغير بانتروبي الحيط يساوي: 


dQ SUrT 


5-6 2 
“Tsurr‏ 
کااان' ) 
Tsur TY‏ 
: 
d0”‏ ا 
لذلك فإن 
ا 
5-67 


الفميل الخاهس القانوه الثاني للشرموديناهيك 


وبذلك فإن المعادلة 5 وهي نمثل شرط الاتزان يكن إعادة كتابتها 


بالشكل الأتي: 
68 ¬ 5 ے کک روون = ٥٤‏ یل 
وعند تبسيط المعادلة 68-5 ستاخذ الشكل الآتي: 
69 - 5 0 = - کd‏ 
آي ان : 
dQ — TdS = 0 5-70‏ 


والمعادلة 69-5 نمثل شرط الاتزان 
15-5 طافة کییس + Gibbs Energy‏ 
لقد ذكرنا سابقاً بان اغلب التفاعلات الكيميائية تحصل في أنظمة مفتوحة 
آي أنها تحصل تحت ضغط ثابت وبذلك يمكننا إعادة كتابة المعادلة 70-5 بشكل 
آخر لأن في مثل هذه الحالة يكون 4Q‏ = 11: 
dH — TdS = 0 5‏ 
قام العام الأمريكي الفيزيائي جوسيه كيېس Josiah Willard Gibbs‏ 
( 03 ف ال ا کے لازت دالة کر اطا 
function‏ أو طاقة کیبس 1۲ء Gs‏ ورمز هما با حرف 6 وهي: 
G=H—TS 9 2‏ 
وبثبوت درجة الحرارة فإن: 


dG = dH —~ TAS a 


(*) كانت سابقاً تعرف بطاقة كيبس الحرة ولكن 11۶۸٥‏ قرر إلغاء كلمة الحرة والاكتفاء 
بطاقة كيبس فقط وهذا نفسه ينطبق على طاقة هلمهولتز. 


الفصبل الخاهس القانوه الثاني للدرموديناهي | 


وبالعودة للمعادلة 70-5 وشرط الاتزان عندما تکون ۳ وم ثابتين فإن: 
dG =0 5-74‏ 
إن شرط الاتزان موضح بالشکل 21-5 حیث نری بان النظام يسير باتجاه 
أوطا قيمة لطافة كيس عند التحرك باڭچاه الاتزان في حين أن الحركة التلقائية 
تکون کالاتي: 


5ک 20 (OFS OS EOS‏ 
وهي تعود إلى الحالة غير الرجوعية ء1طائإم۷ء۲۲][» وبذلك ستأخذ المعادلة 
5 اگل الا 
dG < 0 5 ¬ 76‏ 
وبعبارة أخرى في العمليات التلقائية التي تحصل بثبوت درجة الحرارة 
والضغط فإن النظام يتجه باتجاه أوطاً قيمة لطاقة كيبس. 


) هينة النظام 
شکل 5- 20 طاقة کيبس 


Helmholtz energy jill éفاط‎ 16-5 آ‎ 

بالطاقة الداخلية لال وعلية فإن المعادلة 70-5 تكون على الشكل الأتي: | 

dU — TdS = 0 5-7 

إن الكمية 1-15 هى دالة حالة وتسمى دالة هلمهولتز 11017ء1 

gÎ function‏ طاقة هلمهولتز رعإءهء zااهط«اء8‏ نسبة إلى العام الفيزيائي 

الألماني ليدويك هلمهولتز )1894-1821( Ludwing Ferdinaad Von‏ 
tاHelmho‏ ویر مز ھا بالرمز ۸ وھهی: 


A=U—-TS 5 ¬— 78 ١ 
dA = 0 9 


1 
0 ۱ 


الفصل الخامس القانود الثاني للدرهوديناه | 


) وهذا هو شرط الاتزان عندما تكون درجة الحرارة ثابعة والحجم 
يكون ثابتا ايضا حيث أن النظم يتحرك باتجاه أوطا قيمة لطاقة هلمهولتز كما فى 
الشكل 21-5. 


U—TS 
طاقة‎ 


= 
ل 


هبئة الأنظام 
شكل 21-5 طاقة هلمهولتر 


5 التفسبر الجزیئي لطافه كيبس 
Molecular interpretation of Gibbs energy‏ 
بالرغم من أن دراسة علم الثرموديناميك لا يتاثر بالتصرفات أو الخواص 
الذرية أو الجزيئية الفردية ولكن ذلك لا يمنع أن نفسر بعض الظواهر والعلاقات 
الثرموديناميكية بضوء التركيب الجزيئي. 


إن العلاقة بين ۸6 و۸۳ و8 عددة بالمعادلة الآتية: 


AG SAH AS 5 00 


الحدل الخاهت القانوت الثاني للنرهودينام 


ريد المعادلة 80-5 من معاد لات ارقو امات المهمة ومن حساب قيمة 
م ۸ لاعفاعلات الكيميائبة يمكننا التعرف على إمكانية حصول التفاعل بصورة 
زرقائة أو غير تلقائية. 

إن تفكك جزيئة المهيدروجين إلى ذرات يتم وفق المعادلة الآتية: 

و H,‏ @* رH‏ 
إن اتجاه التفاعل من اليسار إلى اليمين بحصل بصورة محددة وبطيغة جدا 
عند درجات الحرارة الاعتيادية ولكن الاتجاه المعاكس لذلك يحصل بصورة 
تلقائية حيث تتحدد ذرات الميدروجين لتكوين جزيئة الميدروجين وبهذه العملية 
تختز ل قيمة طاقة كيبس إلى أوطأ ما بمكن بجيث تكون قيمة ۸6 سالبة وتحت 

الظروف الاعتيادية. 
تتحدد ذرات الميدروجین فيما بينها بتفاعل باعث للzرlرة Exothermic‏ 
وعند الظروف الاعتيادية حيث آن: 

AH(Z2H ¬» H>) < 0 8‏ 
أضف إلى ذلك فإن قيمة التغير بالانتروبي EE UIL‏ 
ذرات الميدروجين وتحوهما إلى جزيئات يؤدي إلى ترتيب النظام بصورة أفضل ما 

هو علية في الحالة الا 

A(2H +H») <0 5-83 

وبالعودة للمعادلة 80-5 يتضح الاآتي: 

AG<o = AH, — TAS 5-84‏ 
إذا كانت قيمة 1 صغيرة فإن القيمة النهائية ل 46 تكون سالبة وهذا ما 
يفسر تحول ذرات الميدروجين إلى الحالة الحزيئية عند درجات الحرارة الأعتيادية 


الفصل الذامس القانوت الثاني للشرهوديناسياك 

حيث ميحصل ذلك بصورة تلقائية. أما في درجات الحرارة العالية جداً فإن الحد 
8 یکرت کیا وبا سال وللحد الى ول ق ا ات ةة 
وااقالي سگرن ال10 رة وها اشر عدم اة شرن کرات 
الهميدروجين إلى جزيئات عند درجات الحرارة العالية جدا بل على العكس 
حصول تفكك جزيئات المهيدروجين إلى ذرات وبصورة تلقائية عند تلك 
الدرجات الحرارية. 


مثال آخر على ذلك هو تكون جزيئات الماء باتحاد جزيئتين من غاز 
الهيدروجين وجزيئة من غاز الأوكسجين: 
2H, + 0, + 2H20 5-85‏ 
والتفاعل كما هو معروف باعث للحرارة (آي أن قيمة 4۴ سالبة)ء كما 
أن تكون جزيئات الماء يقلل من عدد الجزيئات الكلي ويؤدي إلى نظام أكثر ترتيبا 
وانتظاماً وهذا يعني أن قمية ۸58 للتفاعل اعلاه سالبة: 
AG<o = AH<o = TAS 5-86‏ 
عند الدرجات الحرارية العالية فإن الحد 145 يكون كبيرا وهذا يعني بأن 
قيمة 40 بالمعادلة 86-5 ستكون موجبة وبذلك فإن التفاعل التلقائي بالمعادلة 
5-5 سيكون بالا تجاه المعاكس (من اليمين إلى اليسار) وبعبارة أخرى فإن 
جزيئات الماء ستتفكك إلى الميدروجين والأوكسجين. 


من المخالين السابقين نستنتج الآتي: 

1- إن درجة الحرارة هي العامل الحدد لفعالية الحد ۸1و۵5 ومن ئم نؤثر 
على القيمة النهائية للتغير بطاقة كيس ۸6 . 

2- في التفاعلات الباعثة للحرارة ءنصإهطاه×۴E‏ غالباً ما تكون قيمة ۸4٩‏ 
سالبة وخاصة عند درجات الحرارة الاعتيادية. 


mm 
الفمل الات القانوه الثاني للشرموديناهيك‎ 

3- تكون التفاعلات الماصة للحرارة Endoh erm‏ تلقائية فقط في حالة 
أن تكون قيمة الحد 148 كبيرة جدأً بجيث يؤدي ذلك إلى إبقاء قيمة 
AC‏ 

4- تكون قيمة ۸6 مساوية للصفر في حالة الاتزان وتكون قيمتها موجبة 
في التفاعلات غير التلقائية. 

ددرا خران البدر اا ية 
AG =AH 5-87‏ 


6- عند درجات الحرارة العالية جدأً تكون قيمة التغبر بالانتروبى هى 
العامل الحدد لتلقائية التفاعل. 


Gibbs energies of formatio ڻيوکiل طافات کییس‎ 18-5 

إن طاقة كيبس للتكوين القياسية The standard Gibbs energies of‏ 
AG formation‏ ا کک هي التغر ف طاق کیبس الق تصاحب تکون 
المركب في حالته القياسية من عناصره الأولية في حالتها القياسية. يكن حساب 
التغبر في طاقة كيبس القياسية لأي تفاعل كيميائي ('6 ۸) وذلك بجمع طاقات 
كيبس لتكوين النواتج ويطرح منها طاقات كيبس لتكوين المتفاعلات: 


AG= 3 AG, (Product)— ¥, AG; (Reactant) 5-88 


إن القيمة السالبة للتغير في طاقة كيبس القياسية للتفاعل (' 6 ۸) تعني بأن 
العملية تلقائية والمركبات الق ها قيم ,۸6 سالبة تكون مستقرة بالنسبة إلى 
عاب ر ها لرل اال الاي بكرن طاقة كس القاسة الكرين سال بس 
مركبا باعثا للطاقة إ«ouمmnەء‏ ءنصمعإءم×۴ والمركب الذي تكون طاقة كيبس 


القدبل الخاهمس القانوه الثاني للشرسوديناهي 


القياسية لتكوينه موجبة يسمى مركب ماص للطاقة Endoergonic compound‏ 
علماً بان معظم المركبات باعثة للطاقة. 


إن تسمية باعث للطافة أو ماص للطاقة يمكن آن يطلق على العمليات 
الأخرى فمثلاً في التفاعلات التى تكون فيها قيمة ۸6 سالبة تسمى تفاعلات 
,عة lزlزطlةة Exoergonic reaction or Exergonic reactions‏ ما التفاعلات 
الي تكون فيها قيمة 6 ۸ موجبة فتسمى تفاعلات ماصة للطاقة Endergonic‏ 


.reactions or Endoergic reactions 


من غير الممكن قياس ظاقات كيس لتكرين الأيوتات بصورة فردبة وذلك 
لأن مثل هذه التجارب تتضمن وجود ايونات أخرى بشحنات معاكسة. لغرض 
التغلب على هذه الصعوبة يتم معاملة قياس طاقة كيبس للتكوين مشل معاملة 
قياس الائثالبية حيث يتم افتراض قيمة طاقة كيبس لتكوين البروتون بالماء 
اوري مصفرار حاب طاقك افكر ي لخر ل د الايرنات سل عا 
الأساس. إن القيم التي يتم الحصول عليها بهذه الطريقة بطاقات كيبس للتكوين 
الاصطلاحبة أو اطنعتمدة .Conventional Gibbs energy of formation‏ 

تجدر الإشارة هنا إلى حالة خاصة تطبق على التفاعلات التى تشتمل وجود 
ایونات الميدروجين حيث أن "6 ۸ وهي دالة كيبس القياسية والتي يفترض أن 
يكون النظام فيها عند دالة حامضية تساوي صفر» أما إذا كانت قيمة الدالة 
الحامضية غير ذلك فيتم كتابة طافة كيبس عند الظروف القياسية عدا قيمة ١م‏ 
حیث لا تساوي صفر بالشکل "۸6 وهي تختلف عن ۸6 . 


إذا كان لدينا التفاعل الآتى: 


اإفيبا الخاش القانوه الثاني للدرموديناهيك 
En‏ 


CJD) 
E -AG + RF lı 0 5-89 


(4)(B) 
حیث آن (۸) و(8) ثل الفعاليات القياسية للمكونات المواد المتفاعلة في‎ 
و(0) هي الفعاليات القياسية لمكونات المواد الناتجة وجيعها عند‎ )٥( حين أن‎ 
وحدة الفعالية أي تساوي1 ما عدا قيمة () لا تساوي واحدا. لذلك فان‎ 
المعادلة 89-5 يتم اعادة کتاپتها کالاتي:‎ 


AG“ =A۸G° + RT ln (r*) 5-90 
AG" =AG’ + RT 2.303 log (H') ا‎ 
pH=-log(H') 5-92 
وهذا يعني ان‎ 
AG°*" = AG® + 2.303 RTpH 5-93 
طافة كيبس والشغل ألرجوعي‎ 19-5 


Gibbs energy and reversible work 
عندما يتم ضغط الغاز رجوعياً عند درجة حرارة ثابتة فإن الشغل المنجز‎ 
سيزيد طاقة كيبس» أو الشغل الرجوعي امنجز عندما يتم ضغط كمية من الغاز‎ 


vı Pı 
Wrey = nRTIn — = nRTIn— 5 — 94 
Vv P 


2 


الفمبل الا 


ن القانود الثاني للشرهوديناهيك 
إن حصول هذه العملية علد درجة حرارة ثابتة (تمائل حراري) يعني عدم 
للثرموديناميك بأن كمية الحرارة المتصة من قبل النظام سالبة بالنسبة للشغل 


O =nRTh E 5-95 
1 
7 
8 = چ‎ RE 5-96 


لا پو جد هنالك أي تغير بالانثالبية (الانثالبية هي دالة لدرجة الحرارة 
فقط). لذلك فان التغير بطاقة كيبس تساوي: 
AG = AH - TAS 5-97‏ 
۳ 4 
nRTin A = nRT In 5-98‏ - 
2 4 


1 2 
على النظام. 
هنالك علاقة مهمة تظهر ما بين طاقة كيبس والشغل في العمليات الت 
تحصل عند ثبوت درجة الحرارة وثبوت الضغط. 
من المعلوم أنه بالإمكان تصنيف آنواع الشغل إلى نوعين وهما: 
2- الأنواع الأخرى من الشغل. 


aa. 


اخم الخاهس القانوه الثاني للرمودیناهدک 


فمثلا عند عمل الخلية الكيميائية الكهربائية فهنالك تغير بسيط جدا يحصل 


)للجم وبذلك هنالك شغل منجز على الحيط أو أن المحيط يعمل شغلا على 
النظام» والشغل الآخر والمهم هو الشغل الكهربائي المنجز عند تشغيل الخلية 
الكهربائية» وبصورة عامة يمكننا القول بان هنالك شغلا يسمى شغل 
۷ (okس‏ ۶۷) واي نوع آخر من الشغل ویرمز له بالرمز (م-..۷) تساوي 
أيضا التغبر بطاقة كيس للعملية الرجوعية التق تحصل عند درجة حرارة ثابته 


وضغط ثابت. 
من تعریف کيہس فإن: 
99د G = H-TS = U+FPV- 1S‏ 


dG = dU + pdV + Vdp — TdS — SdT 5 - 100 
ha bh NS SE 
dG = dU + pdV — TdS 5-01 


ومن القانون الأول للثرموديناميك حيث آن (سف +,10 = 40) وبذلك 
فإن المعادلة 100-5 ستكون كما يآتي: 


dG = dQp + dW + PdV — TdS 5 - 102‏ 
في العمليات الى محصل بالنظام عند تغير الحجم (1۷) فإن الشغل ۲۷ 
يساوي (۴۵۷-) والشغل الكلي سيساوي 


الفصل الذاهس القانوت الذاني للدرموديناهمن 


dW = dw, + dW, PAV + AW pv 5-103 
وبربط هذه المعادلة مع المعادلة 55 غفغصل على:‎ 
dG = dO, +A, gy, 108 5-104 


وا أن العملية رجوعية فإن (sل١‏ = ,40) وبذلك فإن: 


dG = dW, 9-5 
: أو ان‎ 


Ay 5-6 


Maxwell relations : ھاںڼفات كص‎ 20-5 


في العمليات التي يحصل فيها تغير متناهي الصغر والتى تتضمن شغل ۲۷ 
فقط فإن الربط فيها بين قانوني الثرموديناميك الأول والثاني ينتج: 


dU = dw+dQO =— PdV + Tas 5-107 
dH =d(U + PV )=dU + d (PV )=dU + PdV +VdP 5-108 
dH =—- PdV +TdS + PdV +VdP=VdP+Tds 5-109 


وبطريقة مشابهة بالنسبة لحساب طاقة هلمهولتز وطاقة كيبس فإن: 
| 
| 


dA=d(U-1S)=dU-TdS -SdT 5-110 
| dA-=-PdV +TdS -TdS - SdT =— PdV —- SdT 5-111 
| dG=d(H -TS) =dH-TdS- SdT 5-112 


dG =VdP + TdS - TdS - SdT = VAP - SdT 5-113 


القانوب الذاني للرموديناهدك 


dA =-PdV-TdQS = 4 ar 4) dT 15-117 
VJ, e 


dG = Vdp -SdT -% r+ dT 15-18 
oP Jr TJ, 


مكننا الحصول على علاقات مهمة من المعادلات أعلاه فمثلا يمكننا 
الحصول على العلاقات الآتية من المعادلة 115-5: 


0 ا 
a$ 2 5-119‏ 


ومن المعادلات 115-5 إلى المعادلة 117-5 نحصل على العلاقات الا تية 


aH 2 2 : 

2 MON A 
OA oH 
ا‎ 
ov J, OT J, 


2 


OG OG 
ا — اا‎ -8 5-122 
OP Is OT JP 
119 39 هنالك وسيلة 0 العلاقات الثمانية المذكورة ف معاد لات‎ 
22-5 إلى 122-5 يمکن توضیحها بالشکل‎ 


A 


الفمبل الذامس القانوت الثاني للدرهوديناسق 
- کے 


۳ 


يمكن ان نفهم هذه العلاقات وطريقة رسم المربع الثرموديناميك ما يأتي: 


أ- لقد ةم اختيار العوامل الثرموديناميكية ووضعها على اضلاع المربع 


SSS 1 


اإفمي الخاهن القانوه الثاني للرمودیناهاک 


H = f(S,P) 
U = f(S, V) 
G = f(T.P) 
A = f(T, V) 


ر اتجاه الاسهم ڪلد أشارة | فة اذا کان السهم پشر ای العامل 
الثرموديناميكي فتكون اشارة المشتقة سالب والعامل الثرموديناميكي 
عند قاعدة السهم فتكون اشارة المشتقة موجبة. 


: من ذلك محصل على‎ 
dU = TdS — PdV ا‎ 
dA = PdV - SdT 5-124 
dH = VdP + TdS 5-5 
dG = VdP — SdT 5-16 


العلاقات الموضحة بالمعادلات 123-5الى 126-5 هي نفس العلاقات التي ت 
الحصول عليها من المعادلات 108-5الى 114-5. 
الشكل 23-5 يمثل تجزئة لربع الثرموديناميك. من هذت الشكل يكن ان 
نحصل على العلاقات الاتية: 
av aT‏ 
eal 5-7‏ 


2 E, 5-8 


الفصبل الخاهس القانوه الثاني للشرهوديناهيك 


۷ 


ےک 
4 


5 أالضغط الفعال واidشlطية Fugacity and Activity‏ 
سبق وأن ذكرنا بالمعادلة 95-5 بان التغير بطاقة كيبس في عمليات التماثل 
الحراري عند تمدد | مول من غاز مثالي رجوعياً يساوي: 
P2‏ 4 


AG, =RTh— =RTh™ 5-9 
V2 Pı 


6٠‏ تمثل الحالة القياسية لطاقة كيبس المولارية عند أي ضغط إذا كان 


n ١ 


اافمبل الاه القانوه الثاني للشرهوديناهيك 


از غط الابتدائی (۳) يساوي 1 بار و 6 تمثل طاقة كيبس المولارية القياسية 
ررر هذا الضغط فإن .6 تساوي: 
Gm = Gm + RT (P/bar) 5 ¬- 130‏ 


إذا كان الغاز غير مثالي (غاز حقيقي) فلا بمكن تطبيق المعادلة 123-5 
والمعادلة 130-5 لذلك قام العام الأمريكي الكيميائي كلبرت لويس ۲۲ء6110 
Newton Lewis‏ (1946-1875) ہتقدیم ا حلا سوك اط المعال 
رعا وأعطیت الرمز ٤‏ وهي نمثل قيمة الضغط المعدل لكي يتناسب مع 
الحيود عن التصرف المثالي وهي تساوي ضغط الغاز عندما يكون الغاز مثاليا. 

وللغاز الحقيقي يتم إعادة كتابة المعادلة 129-5 وفق الآأتي: 
ا AG = RT o‏ 


1 


ويعاد كتابة المعادلة 130-5 وفق الآتى: 


Gm = Gy, RI n | 5-2‏ 
تسمى نسبة الضغط الفعال عند آي حالة إلى الضغط الفعال عند الحالة 
القياسية بالفعالية ء4 ويرمز ها بالرمز ۾ ا أن قيمة الضغط الفعال 
للغاز المثالي عند الحالة القياسية يساوي 1 بار فإن المعادلة 132-5 يكن إعادة 

کتابتها کالاآتي: 

Gm = Gm + RT Ina 5-133‏ 
الشكل 24-5 يثل علاقة الضغط الفعال بالضغط بالنسبة للغاز الحقيقي 
والغاز ا لمثالي حيث أن الغاز يتصرف مثالياً كلما كان الضغط واطئاً وذلك بسبب 


الفصل الخاهمس القانوت الثاني للدروديناهي 


الغاز المثالى 
2 الحالة الفياسية 
/ 
7 ا ا 
[ - 
الغاز الحقيفي | 1 
! 3 
1 ك 
1 
1 
1 
1 


الضغط / بار 


شكل 24-5 علاقة الضخط الفعال بالضغط للغاز المثالي والغاز الحقيقي 


2-5 معادله کیېس و The Gibbs - Helmholtz equation jڌl 44l‏ 
إن تغبر طاقة كيس مع درجة الحرارة هي احدى العمليات الكيميائية 
المهمة. المعادلة 122-5 والتى تم ذكرها سابقاً نمثل هذه العلاقة. 


5-4 ا 
,7 


a -_ 


القمبل الخاهس القانون الثاني للدرمودیناهدك 
E‏ 
یا آن: 
AG = AH — TAS 5-135‏ 
إذن يمكننا إعادة كتابة المعادلة 134-5 کما ڀأتى: 
dG Cef‏ 
5-136 ا ا 


ومكننا عادة كتابة المعادلة 136-5 كما پأتي: 


O | OG FH 
: ا‎ 5-7 
J1 OT , 7 


تسمى المعادلة 137-5 يعادلة كيبس وهلمهولنز. 

تكون هذا ا معادلة أكثر فائدة عندما تطبق على التغيرات التي تحصل في 
الزخم , كيميائية كانت أو فيزيائية وا أن ( 6۴-61 = ۸6 ) حيث أن +6 تساوي 
طاقة كيبس في حالة النظام النهائية و ز6 طاقة كيبس في حالة النظام الابتدائية 
وبذلك بإمكاننا إعادة كتابة 137-5 كما يأتي: 


Of AG AH 
E ) = 5-38 
OTN FTF pP T 


مواد المتفاعلة والناتجة من التفاعل في حالتها القياسية فيمكن للمعادلة أن 


O f AG° AH 
س‎ 5-9 
OT\ T ! 7ُ 


الفصل الخاهس القانوت الثاني للدرموديناهرى 
deemnmeee€emnknkkddkde-.‏ سے 
امثلة الفصل الخامس 
مثال 1-5: احسب فيمة التغر بالانتروبی عند تسخن غاز کا احادي الذرة 


من 298 كلفن الى 350 كلفن. 


مثال 2-5: احسب ب۵5 للتفاعل الائي: 


CH4«g) + 202g) 2 CO2) F 2H20) 
اذا كانت لديك المعطيات الاتية:‎ 


S° (JK ".mol”) 
186.2 0 
205.03 0 
213.64 0 
188.72 0 

i 
2», S products= 1mol CO, _ 213.64 
K.molCO, 
E 
+ 2mol H,O _188.72 
K.molH ,O 


اا 


اميل الخاهس القانوه الثاني للدرموديناهدك 


2S reactants | molCH, __ 02 50.2 
K.molCH, 


malo. 205.037 
K.molO, 
= 56.3 
2s reaction 72S products 7 ® reactants 


= (591.08 - 596.3) JK 
a 
تبين النتيجة بان التغير بالانتروبي سالب بالرغم من ان العملية غير‎ 
رجوعية ولكن هنالك مناقشة حول التلقائية هذه العملية واذا ماصحت تسمية‎ 
التلقائية عليها فان الانتروبي لم تعط الصورة الكاملة للتفاعل.‎ 
عند حل هذا المثال هنالك ملاحظتان مهمتان يجب الانتباه اليهماء الاول‎ 
En۲٥مy‎ ٥ هو اننا ل نعرف (بتشديد العين وكسر الراء) انتروبي التكوين‎ 
م 5. وثانیهما هو ان انتروبي التكوين للعناصر لا تساوي صفر.‎ °f0rmation, 
مشال 3-5: قالبان من الحديدة وضعهما في حالة ماس وكانت درجة‎ 
حرارة‌الاول 273 كلفن والثاني 373 كلفن. وضح ماذا سيحصل‎ 
ثم احسب التغير الكلي بالانتروبي. افرض أن السعة الحرارية‎ 
للقالبين متساوية في حدود درجاتهما الحرارية وتساوي »ء واهمل‎ 
التغير بالحجم.‎ 
سيتم انتقال الحرارة من الجسم الحار الى الجسم البارد حال‎ 
تماسهما وسيستمر هذا الانتقال لحين تساوي درجة الحرارة للطرفين بجيث‎ 
تساوي 323 کلفن.‎ 


الفصبل الخاهس القانوه الثاني لاشرموديناهي 
ا 


2 T 
Rs es =€ bl 
LT eT ۳ 


1 


2 
asas, +A, = Cm + em & |= cin) 1 | 


UC 


WF 
- Cln — 0.024 C 
PIE IE 


نلاحظ بان قيمة التغير بالانتروبي موجبة» كما نلاحظ بان وحدات 
الانتروبي هي وحدات السعة الحرارية نفسها وهي جول كلفن '. 
مثال 5 للقالبين في المثال السابق آنفسهماء احسب الشغل المنجز من قبل 
القالب الحار علما بانه لايوجد مستودع اخر بارد لاستقبال الحرارة 
المفقودة. 
يجب ان نتذكر بانه لا يمكن ان نطرح حرارة من القالب البارد ونحو ها الى 
شغل» لان الانتروبي في القالب الحار ستقل بدون حدوث زيادة في الاجزاء 
الاخرى من النظام» وهذا مناقض للقانون الثاني للثرموديناميك» لذلك نحتاج 
الى اضافة كمية من الانتروبي الى القالب البارد وبما يساوي ماع فقدانه من 
القالب الحار. 


قف ف 
اانحيل الات القانوه الثاني للشرهوديناهيك 
CTT ann °‏ 
T, = JT, T. = 09‏ 
Qr, =c(T, — T,)‏ 
Qc =c(T, —~ Ty)‏ 
لأن الشغل امنجز هو بسبب الحرارة فقطء لذلك سياوي الشغل الاتي: 


W=Qı - Qc 
W=c(T, +T, ~2T.) 


W (TE EFI 2)‏ 
Q, (Ty —T,‏ 
اط اة ف 04 ن الرارة رات آل شن 
مال 5-5: غاز مثالي احادي الذرة تم تحوله ببطا من الحالة الابتدائية © :۷١‏ 
1 إلى الحالة النهائية د۲ د۷ء د1. بين الشغل المنجز وفق الشرط 
امذكور في العمود الاإيسر وضعه امام ما يناسبه في العمود الاين. 


0.144 = کا 


3.( ضغط ثابت‎ i) nRT In 2 
2 
EE i) E 
Ik : ت‎ 3 
°.( درجة حرارة ثابتة‎ 111) OL) 


0 o) 

1۷( 0 

i) Rm 
r 

ر ۰ 

111) "RTL —T;) 


القانوه الناني للدرهوديناهدك 
ضغط ثابث (.4 


درجة حرارة ثابتة cC.)‏ 


انتروبي ثابتة (.۵ 


مثال 6-5: محطة كهرباء فيها ماكنة حرارية تعمل بين مستودعين حراريين. 
يحتوي المستودع الاول على بخار الماء درجة حرارة 100م 
والمستودع الثاني بحتوي ماء عند درجة حرارة 20م . ماهي كمية 
الطاقة الكهربائية القصوى التى يكن ان تجهزها هذه المحطة لكل 
جول من الحرارة يؤخذ من خخار الماء. مثل للمحطة برسم تخطيطي. 


الانعكاسية وبهاً: 


القانوت الذاني للدرموديناهدك 


W = QQ. ا‎ 

وعند التعويض نجد بان عندما: 
راد 

یکون الشغل اللاعظم يساوي : 


Wma = 0.21J 
مغال 7-5: ماكنة تعمل بين 150م" و25م٠ وتستقبل حرارة قدرها 500 جول من‎ 
CT 


yT 
E 
_ 7⁄7 _423.15- 5 
500 4.5 
..W =147.7 


مثال 8-5: درجه غليان لاء تساوي 5م" عند 50 جو. قارن بين کفایه الاكنة 


. الملستقبل تساوي 35م‎ 
1 1 37315 5 r 
1 7915 
gı 1-1. _ 538.15-5 a 
T 538.15 


زالاحظ هنالك زيادة كبرة في كفاية ااكنة عند الضغط العالي. 


الفصل الخامس القانوت الثاني للشموديناسد 


مثال 9-5: مدد 4 مول من غاز مثالي بوث درجۀ الحرارة من حجم 1 لتر الى 
0 لتر عند 300 كلفن. احسب التغير بطاقة كيبس. 
AC RTh‏ 
۷ 
AG = 2.303x 300 x 4 x 8.314 l2‏ 
22S)‏ 
2229705 
977 
مثال 10-5: تمده 2 مول من غاز مثالى رجوعياً وبشبوت درجة الحرارة عند 


P 
AG =nRTh 


1 


P 
AG =2.303 nRT log 


1 


= 2.303x 2x 8.314 x 300 ع0ا‎ 


-11488.2 x )-1( 
= -11.488 k)[ 


ا 
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القانوه الال للشرمودينامك‎ 


الفصل السادس 


القانون الثالث لاشرموديناميك 


Third Law of Thermodynamics 


Introduction : dede 1.‏ 
هنالك مقولة عن قوانين الثرموديناميك الاول والثاني والثالث» ملخص 
هذه المقولة هي ان تتصور نفسك في لعبةء وحسب القانون الاول للثرموديناميك 
لا مكنك الفوز اطلاقا في هذه اللعبة» وذلك حسب قانون حفظ الطافة (لا ربح 
ولا خسارة)» ولكن حسب القانون الثاني لا يمكنك حتى التعادلء لان الانتروبي 
في ازدياد» وحسب القانون الثالث انك لا ستطيع الخرُوج من اللعبة لأن الصفر 
الطلى تما الاحراك 
لفرض تصرر معن القانون الثالث للثرموديناميسك 
id Law of Thermodynamics‏ علینا ان نتصور لاء جرينات الما« فى 
الحالة الغازية حرة الحركة الى حد بعيد حيث ان الانتروبي بها عال جدا مقارنة 
| بالحالات الاخرى للماءء ولكن عند تبريد الماء حتى يتم تحويل البخار الى سائل 
E‏ ق ا 
| ا لجزيئات اكفر واكثر كلما ازداد التبريد حتى تكون الحركة قليلة جد 
(تقتصر على الحركة الاهتزازية) عندما يتجمد الماء . كلما ازداد التبريد تتقيد 
حركة الجزيئات اكثر واكثر حتى تتوقف الحركة الاهتزازية عندما يتحول الثلج 
ال الحالة البلورية التامة حيث تنوقف حركة جميع الجزيئات بشكل تام. يعني 
ذلك عدم وجود الانتروبي» ويحصل ذلك عند درجة الصفر المطلق. 
يختص القانون الثالث للثرموديناميك بدرجات الحرارة ا منخفضة وصولا 


ا درجة حرارة الصفر المطلق er0‏ uteاAbso‏ وعلاقتها بالانتروبی. عندما 


ألفصل الساددن القانود الالء للشرسوديناواء 


2 - لے 
تكون درجة الحرارة المطلقة مساوية إلى صفر (0 = ۳) فإن كل طاقات الحركة 


بلوري تام ومنتظم. إن غياب الحركة العشوائية للجزيات أو الذرات 

مساوية للصفر (0 = 58). إن الاستنتاجات التجريبية تشير إلى إمكانية أن تكون 

بصورة بلورية تامة ومرتبة بشكل منتظم. 

> الفرن بين حساب اذءالبية التذاعل راذا ويية الشفاعل؛ 

The Difference between Enthalpy of Reaction and Entropy of 
Reaction Calculations 

دققنا النظر في الجدول نلاحظ الانثالبية أعطيت بصيغة انثالبية التكوين للحالة 


Standard-state enthalpy of formation القياسية‎ 


جدول 6 -1 معلومات ثرموديناميكية عن الا لمنيوم ومركباته 


S° (J/mol.K) AHr (kJ/mol) 


28.3 
326.4 164.54 


16757 |_2 
-704.2 110.67 A1C15«) 


وهلذه الكمية تمثل الحرارة المتتحررة او المہمتصة عندما تتنکون المادة 
الكيميائية الاترة: 


النمبل السادس القانوه الال للدرموديناماك 


ا 


2A) + 3C1) >» 2A1C13«) AH; = —-704.2Kjmol7 6 — 1‏ 
ان الأرقام العطاة في الجدول للانثالبيات هي اداد ےا حك ال 
کا رکب بعناصره الأولية. ان الانثالبيات نسبية لانه لا يوجد هنالك صفر 
ظا انان على أساسه الانثالبيات» والذي يقاس هو الحرارة التي تبعث او 
قعص عند تكون اي مركب. لذلك كل الذي نستطيع قياسه هو الفرق مابين 
انغالبيات المواد الناتجة من التفاعل وانثالبيات المواد المتفاعلة. تم اعتبار حرارة 
نكوين العناصر تساوي صفرا ني حالتها الثرموديناميكية المستقرة» وعلى ضوء 

دک آغذ ت الما ت ا لرکات لتكون اكر او اصغر من ذلك. 

ان المعلومات التي تخص الانتروبيات تختلف كليا عن تلك التي حص 
الفا ات القانون الثالث للثرموديناميك عرف الانتروبي الطلقة لكل عنصر 
ومرکب عند درجة الصفر المطلق وتعتبر الانتروبي عند الصفر الطلق هي نقطة 
اللصدر Reference Poin‏ لباقي قيم الانتروبيات للعنصر او المركب في درجات 
الحرارة الاخرى» لذلك فان الانتروبيات المعطاة في الجدول 1-6 همي انرو یات 
مطللقة ”5 وليست انتروبيات تكوين م۸5 وكما في ال مثال الاتي: 


A1C13 )ی‎ 98° = 7 Jmol. K7 
The Nernst Heat Theorem : نظردة نرنست الحراري‎ 36 


(آن التغير بالانتروبي الملصاحب للتغخرات الفيزيائية والكيميائية يقترب من 
الصفر عندما تقترب ‏ درجة الحرارة المطلقة من الصفر أي أن 0+ 5 عندما 


القمبل السلدس القانوه الثالى للدموديناهم 


ی 
+ 7 وهذا يؤدي إلى أن كل المواد المىجودة ضمن التحول منتظمة وبصورة 
بلورية امة). 


لغرض توضيح ما جاء بهذه النظرية دعنا نتفحص المثال التجريى الآتى: 


إذا اعتبرنا أن الانتر وبي لتحول الکبريت معني Orthorhombic Sulfur‏ 
يساوي ( .5)0 وللكبريت الموشوري S«8) gglwy Monoclinic Sulfur‏ والتي 
مكن حسابها من المعلومات المسوفرة عن التغير بالانثاليية والقى تساوي 
(402["017-) عند درجة حرارة التحول والبالغة 369 كلفن. 


6-2 کوت س 


O n(8 ) 


_ —-402 Jmol 
369 


يمكن حسابها باستخدام قيم السعات الحرارية بين 10 و1-369 كلفن وقد 
وجدت کال تي: 


= 1.09 x mol 


Sy a= S, ao) = +37JK mol" 6-3 

S1, = Sy, (go) = +38JK mol" 6-4‏ 
وهذا يعني بان الفرق بالانتروبي يساوي: 

AS, =S, (ao) — S,(s0)=-1JK "mol" 6-5 


ومن المعادلات آعلاه سنت ماياتي: 


القانوه الثالى للدرموديناهدك 


1- الفرق بالانتروبي الحسوب من المعلومات المتوفرة عن التغيير بالانثالبية 


2- إن التغير بالانتروبي نتيجة التحول يساوي تقريبا صفر وكما موضح 
٤‏ المعادلة الاتية: 
6-6 0 =(80) 5 = (0) ,۵ 

رعا ما بای ما اء بارا (ظريا ارقت ارارة). 

4-6 درجات الجرارة الواطiة Very Low Temperatures : ld‏ 
هنالاق اقات ختلفة تم استخدامها للحصول على درجات حرارة واطئة 
وكانت أول التقنيات نجاحاً هو استخدام الثلاجة المنزلية حيث يتم تحت ظروف 
معينة تضغط الغازات ثم تمدد الغازات مما يؤدي الى التريد ونتيجة للشغل المنجز 

لقاومة التجاذب المتبادل بين الجزيئات. هذا هو تطبيق لتآثر جول وئومسون. 
النتروجين السائل الذي يغلي عند درجة 7 كلفن والذي عَم إنتاجه تجاريا 
باستخدام E E a‏ 
النتروجين ثم مع الميدروجين وأخيرا مع الميليوم» حيث قام العا م الهولندي 
الفيزيائي هيکي اونيس (1926-1853) بتسييل غاز الميليوم وذلك عام 1808 

وبذلك تم الوصول إل درجهۀ حرارة اقل من واحد کلفن. 

ي عام 1926 قام العالمان» وکل لمفردة» بإجراء تجارب مشابهه حیثٹ قام 
العا الكيميائى الأمريكى فرانكس كايكيو (1982-1895) والعام الكيميائي 
الهولندي بیتردیباي (1966-1884) حيث م إجراء تغبر في درجة الحرارة خلال 
عملیق مغنطة وإزالة llئغiنطة pay .Magnetization and Demagnetization‏ 
استخدام عناصر الأتربة النادرة حيث نها متاثرية بارا مخناطيسية عالية 


.High Paramagnetic Susceptibilities 


الفصل السلدس القانوه الثالى للدرهوديناه 


إن الايونات الموجبة تتصرف وكأنها مغناطيس صغير حيث أنها تتراصف 
عندما تتعرض للمجال المغناطيسي وبذلك كأنها في أوطاً انتروبي فې هذه الحالة 
وعندما نقوم بإزالة ا لمجال المغناطيسي فإن الانتروبية تزداد. 

الشكل 1-6 يوضح كيفية الحصول على درجة حرارة واطئة باستخدام 
هذه التقنية حيث يتم وضع ملح متوازي المغناطيسية 1اء”عaصaإPa‏ 
ل کرات ادر لینیو م lklأئaة Gadolinium(3) sulfate octahydrate‏ 
[ 80880 ] حیث کل ايون من ايونات الكادولينيوم بجحتوي على 
الكترونات غير مزدوجة مفصولة عن الأخرى بواسطة كرات من جزيئات 
ماء التبلور. 


الخطوة الاولى: عملية مغنطة الخطوة الثانية: إزالة المغناطيس 
شکل 1-6 الحصول على درجة حرارة واطئة بعملية المخنطة الاديباتيكية 
ثل الخطوة الأول عملية المغنطة والثانية إزالة المغناطيس المنحني الموضح 


القانود الان انرب :يناسا 


|لفمل | أدادممت 
لکا 2-6 يو ضح اختزال درجة الحرارة با لخطو تين المذكورتين في أعلاه. 


س Fa‏ 
في درجات الحرارة العالية فإن المجال غير 
المخاطيسي فعال ببب الحركةالحرارية 


شكل 2-6 تغير الانتروبي باختلاف درجة الحرارة نتيجة لتسليط الجال المغناطيسي 


عندما يوضع املح ين قطي المغناطيس الكهربائي ويرد إل درجهۀ حرارة 1 
کلفن عندها یساط الجال المغناطيسى والحرارة النانجة يُسمح ها بالمرور أو التحول 
إلى الحبط البارد والذي يشل سائل الميليوم وهذا هو ما يحصل بالخطوة الأولى. 

٤‏ الخطوة الثانية يتم عزل النظام ویتم إزالة المجال المغناطيسى وعمثل هله 
العملية استرخاء اديباتيكى Adiabatic Relaxation‏ والتی تؤدي إلى تبريد النظام 
ل درجۀ حرارة 0.005 کلف 

يمكن الوصول إلى درجة حرارة قدرها 0.000001 كلفن وذلك بالاستفادة 

من خاصية المغناطيس النووي Magnetic‏ earاNuc.‏ المغناطيس النووي اصغر 
من المغناطيس النووي المو جود في کہریتات الكادولينيوم المائة بجحوالي 2000 مرة. 


القصل السلدس القانوه التالت للدرمودیناهدك 


56 القانون الثالث للدينمية الحرارية: 


Third Law of Thermodynamics 


الققانون القاے للثرموديناميك» كغبره من قوانين ارد اماك 
ممت صياغته بعدة صيغ› وکل الصيغ تربط مابين قيمة الانتروبي ودرجة حرارة 


اشر الطان 


إن أول تعريف لقانون اله دوافت الا ك جاع س 3م من قبل 
لويس ilgدJI Gilbert N. Lewis and Merle Randall‏ iyصa:‏ 


(إذا كانت الانتروبي لكل عنصر في حالة بلورية معينة صفرا بدرجة 
الصفر المطلق عندئذ تصبح المواد في الحالة البلورية التامة). 


تشير الدراسات بأنه لا يمكن الوصول ای درجة حرارة الصفر المطلق» 
وبصورة عامة يمكن ان يأخذ قانون الثرموديناميك الثالث الصيغة الاتىة: 


(لا يمكن باية طريقة عمل مهما كانت مثالية أن تختزل درجة آي نظام 
لدرجة الصفر المطلق بعدد محدد من العمليات). 


وكما هو الحال في قانوني الثرموديناميك الأول والفانى يعد قانون 
الثرموديناميك لفالف ناشئًا من التجربة بدرجة كبيرة» أي يقرد للنعائج 
المستحصلة نفسها من التجارب المباشرة وله أيضا اسنادات نظرية متعددة. والآن 
يمكن تعريف قانون الثرموديناميك الثالث بأبسط التعابير: 


(إن الانتروبي للصلب البلوري التام لأية مادة نقية صفرا عند درجة 
حرارة الصفر المطلق). 


رى397G9NKCK‏ اأ 


الفصبل اسلاس القانوه التالف للدرمودیناهاک 


يؤكد القانون الثالث للثرموديناميك ان انتروبي اي نظام عند درجة 
افر المطلق يعد ثابتا حددا ومهماء لان اي نظام من الانظمة يكون عند هذه 
إلدرجة عند ادنى مستوى لاطاقة (المستوى الارضي )Ground State‏ ویکون 
بذلك في حالته البلورية التامة. 


Absolute Entropies : ةةlطklا الانتروييات‎ 6-6 


عندما نأخذ بنظر الاعتبار ما جاء بنظرية نيرنست الحرارية فإن الانتروبي 
يساوي صفر لكل مادة بلورية عند درجة حرارة الصفر المطلق وعلية فإنه من 
اللمكن أن نحسب انتروبي المواد عند آي درجة حرارية أخرى أعلى من درجة 
الصفر المطلق وذلك بالتركيز على العمليات الرجوعية والتي بها 
يتم رفع درجات الحرارة للدرجة الحرارية التي ل چیب الانتروبي بها. 
ا لرا 5ه وف عط ا ار 


EEN‏ القانوه انال للكسوددنااة 


الانتروبي 
S' /JK"mo1”‏ 


الحالة 


انول | سات 
_ حامض‌الحليك _ | سائ | 16070 _ 
الاستلديهايد _ | غاز | 


| اليوريا 


الكيميائي فمن السهولة حساب انتروبى التفاعل وفق المعادلة الآترة: 
کک AS = 2 rE 2 reactant‏ 


الكادة عند 25م وتحت الضغط الجوي الاعتيادي المحسوب من القانون 
E O TOC E‏ 


جدول 3-6 قيم انتروبي التفاعل لبعض التفاعلات الكيميائية عند 25م 
وتحت الضغط الجوي 


5 الحسوبة من 
ا 


1 
ZnO‏ چ ا 


> CO, 


2(E) 


O, CO2) 


اأفصل السادس القاتوه | ا الى للدرووديناها 


€ : 1 أ ساره ا ى تجو 3 3 ات ا 1 2 ١ ) f‏ 8 از 8 شا ز ( ا ن وچ جرا ر۵ اجو 1 


The Entropy of Phase transition af fhe transition temperature 

يجحصل تغير في الانتروبي عندما تتحول المادة من حالة إلى أخرى (من طور 
إلى آخر) وذلك لأن تغير المادة من حالة إلى أخرى يتبعه تغبر في ترتيب جزيئات 
اده ملا عند تحول الادة من جالة الانجماد (الطور الصلب) إلى حالة الخليان 
(الطور السائل) يتغبر ترتيب الحزيئات في المادة وبالتالي يتغير الانتروبي NAKT‏ 
عند تبخر المادة وتحوما من الطور السائل إلى الطور الغازي فإن الجزيئات تتباعد 
فيما بينها وتزداد انتروبيتها بصورة كبيرة. 

إذا افترضنا وجود نظام معين في حالة اتزان مع حيطة عند درجة تحول 
اعتيادية Norma transition temperature‏ (.1) حیث یو جد طوران للمادة ٤‏ 
حالة اتزان تحت ضخط1 جو وهذه الدرجة تساوي صفر درجة مئوية 
(حیث يکن آن يوجد الثلج وسائل المادة في حالة اتزان عند هذه الدرجة تحت 
ضغط1 جو) أو قد تكون هذه الدرجة (.1) تساوي 100 درجة مئوية 
(حيث يمكن أن يوجد سائل الماء مع جخاره في حالة اتزان عند هذه الدرجة). 

إن آي عملية انتقال للحرارة بين النظام وحيطة عند درجة حرارة الانتقال 
هي عملية رجوعية بين طورين» ولأن التحول يحصل تحت ضغط ثابت فإن 
٩‏ = .۸۳1 وبذلك فإن التغير المولاري بالانتروبي للنظام يساوي : 

AHirs 
Ltrs 


عندما تكون حالة التحول باعiثة‏ ل~رlرة Ars < 0 Exothermic‏ 


6-8 


AStrs = 


7 وهذا يعني بان النظام يتحول إلى الحالة التى تكون فيها الجزيئات أكلر ترتيبا 


القصل السادس 


القانوه النالى للدرموديناسن | 


وأكثر انتظاما. أما إذا كان حالة العحرل ماصا للحرارة eاصإ6طاه‏ ةحيتف 
تكون ٠د‏ :۸1 كما في حالة الانصهار أو في حالة التبخر والنتيجة النهائية حسب 
المعادلة 8-6 سيكون التغير بالانتروبي موجباً وهذا ما يعكس تحول النظام إلى 
الحالة غير النظامية حيث من المؤكد بان ترتيب النظام هو في الحالة السائلة 
هو أفضل منه في الحالة الغازية وترتيب النظام في الحالة الصلبة أكثر منه في 


الحالة السائلة. 


ااد و اغتول ٠6‏ ا ال ل اسوق 
جدول 4-6 الانتروبي القياسي حالة الانتقال ودرجات 


حرارة التحول لبعض المركبات 01" ۸S, /J K"‏ 


CeHes 
CHCOOH 
CH;OH 


14.17 (83.8K) 
39.66 (265.9K) 
38.00(278.6K) 
40.4(289.8K) 
18.03(175.2K) 
37.22(175.2K) 
8.38(14.0K) 
22.00(273.2K) 
12.67(187.6K) 
11.39(63.2K) 
28.93(195.4K) 


LUN 


74.53(87.3K) 
88.61 (332.4K) 
87.19(353.2K) 
61.9(391.4K) 
104.6(337.2K) 
85.38(239.0K) 
44.96(20.38K) 
109.5(373.2K) 
87.75(212.0K) 
75.22(77.4K) 
97.41(239.7K) 


_15.63(90.2K)_ 


اأفبدل السادس القانوه التالن للشرموديناهك 


جدول 5-6 الانتروبي القياسي لتبخر بعض السوائل عند درجة الغليان الاعتيادية 


Residual Entropy : 4dl 8الائروبى‎ -6 


عند درجات الصفر المطلق» وهذا خلاف لقانون الثرموديناميك الثالث. تعرف 


هذه الانتروبی بالانتروبی ا .Resıdual Entropy‏ 


هنالك حالات لا تساوي فيها الانتروبى المطلقة صفرا 0 + 5S‏ حتى عندما 


الفصل السلدس القانود الثالف للشرموديناهة 


سائل فائتق التبريد 


شکل 3-6 الانتروبي المتبقية 


توجد مثل هذه الظاهرة في حالتين: 


=١‏ هنالك بعض المركبات تبقى فيها كمية من الاتاروبي حدی آي انها 
البلورية التامة. تعود هذه الانتروبي الى التعددية للترتيبات الحزيئية 
الحتملة في الحالة البلورية multiplicity of possible molecular‏ 
55 وتسمى جالة الاحلال في المستوى الطاقي الادنى 
(المستوى الأر ضي ( .Degeneracy of the ground state‏ 


الفمدل ااوداددت القانوه اذاف للدرموديناهدك 


2 نظرية نيرنست الحرارية تطبتق على الانظمة في حالة الاتزان 


استرخاء time‏ xati0nاeا‏ كير جداء ولذلك له كمية من الانتروبي 
حتى عند الصفر المطلق (لاحظ الشكل 3-6). 
الشكل 3-6 يبين بانه عند الحالة البلورية التامة وعند الصفر المطلق تكون 
قيمة الانتروبي الطلق صفراء وهذه القيمة تزداد عند زيادة درجة الحرارة حتى 
٤‏ حالة بقاء المادة في الحالة البلورية. ويتضح من الشكل كذلك بان قيمة 
الانتروبي للسائل فائق التريد اقل منه في حالة السائل. 
6- 9 انتروبي تمدد الغازا مالي 
The entropy of a Perfect gas expansion‏ 
لقد ذكرنا سابقا بأن التغير بالانتروبي للغاز المالي عند دده 
بتماثل حراري (تمدد ایزوثیرمي) Expansion‏ ا1sotherma‏ يکن حسابه وفق 
المعادلة الأتية: 
AS = nRln 6-9‏ 
4 
حيث أن ۷ هو الحجم النهائي و۷ هو الحجم الابتدائي للغاز. من 
المعلوم أن الانتروبي هي دالة حالة لأن ۸S‏ لا تعتمد على المسار بين الحالة 
الابتدائية والحالة النهائية لذلك فإن المعادلة 9-6 تطبق على كل الحالات سواء 
أكانت رجوعية آم غير رجوعية. آن اعتماد لوغاريتم الانتروبي على الحجم 
موضحة بالشكل 4-6. 


V/V! 

شکكل 4-6 زيادة لوغاریتم الانتروبي للغاز المثالي عند تمدد الغاز بتمائل حراري 

ولكن التغير الكلي بالانتروبي يعتمد على الطريقة التى يحصل بها تمدد 

الغاز. إذا تمدد الغاز رجوعيا فإن التغير بالانتروبي في الحيط يجب أن يكون بقيمة 

بحيث تعطى التخر النهائي بالانتروبي يساوي صفر (0= »۸5 ). ولذلك فإن 

التغير بالانتروبي للمحيط )۸5٠«(‏ يجب أن يكون سالباً في المعادلة 9-6. اما إذا 

حصل التمدد بتماثل حرار ي عير رج۳جوعي Irreversible Isothermal‏ 

01ء حيث ان 0=و 0-0 وعليه فأآن (0= ۸0) ونتيجة لذلك ان 

التغير في الانتروبي الكلية (0= ۸5) والتغير في انتروبي المحيط («:۸5) في 
المعادلة 96 ستکون موجبة. 


الفصل السلدس القانون اللالف للذرهودیناهك 
سييkÙknAککkÛQãÃÜÃ‏ 
10-6 تخير الانتروبي مع درجة الحرارة 


The Variation of entropy with temperature 
تستخدم المعادلة الآتية لحساب الانتروبي عند درجة الحرارة النهائية د1‎ 
معلومات الانتروبى عند درجۀ الحرارة الابتدائية ,1 وكمة الحرارة المىذولة لتغر‎ 


درجة الحرارة من قيمة إلى قيمة أخرى: 


AS= 6-1‏ 
7 
المعادلة 10-6 يمكن إعادة كتابتها بالصيغة الاأتية: 
dQrev‏ 2 
O7, = 57 J TC 6 —- 11‏ 


تعريف السعة الحرارية تحت ضغط ثابت: 
6-12 0 
تكون المعادلة كما ياتي: 


2 Cm dT 
a 


S(t) < Scr) F 6 >13 


استخدام .© بدلا من ,۳ عندما لا تعتمد ١,‏ على درجة الحرارة بالمدى الحراري 
المستخدم في التفاعل تكون المعادلة على الشكل الآتي: 


TdT 


القمبل السلدس القانود الثالى للشرهوديناهمى 


2 dT 1 
eT 2 6 ¬ 14 
ٍ 
= Scr) F Cp 6-15 


وبالطريقة نفسها يكن استخدامها على التفاعلات التي تحصل عند حجم 
ثابت مع استخدام CE,‏ 


ان اعتماد لوغاريتم الانتروبي على درجة الحرارة موضحة بالشكل 5-6. 


AS/nR 


100 20 30 40 


T/T, 
شکل 5-6 زيادة لوغاریتم الانتروبي للمادة عند تسخينها تحت حجم ثابت‎ 


The Measurement of Entropy فیاس الانتروبي‎ 116 


هنالك علاقة ما بین انتروبى النظام عند درة حرارة ١‏ وانتروبى النظام 
عندما پکون 1 تساوي صفر كلفن وذلك بقیاس السعة الحرارية (€) في 


الفحدل اسلاس القانوه الال للدرموديناهيك 


kl 
درجات حرارية ختلفة و إمجاد قيمة التكامل للمعادلة 14-6 مع وجوب إضافة‎ 


والدرجة الحرارية التي نرغب بقياس الانتروبي عندها فمثلا إذا كانت لدينا مادة 
تنصهر عند ١آ‏ وتغلي عند ,1 فان الانتروبي ها عند درجة حرارية اعلے م 
درجة غليانها بمكن إمجادها حسب المعادلة الآتية: 


E C (sd T AH To 8 Ur AH Û e 
Sr=So+ | 2 ا و د ي‎ 
0 7 TT FTF Ts 1, ¥ 


جميع حدود المعادلة 16-6 يمكن حسابها مسعريا عدا الحد رم5 وكذلك 
يكن حساب قيمة التكاملات آما من الرسم أو بحسابها من أعداد متعدد الحدود 
n1‏ 0را للمعلومات المتوفرة لدينا ثم القيام بتكامل تحليل متعدد الحدود 
كما موضحة بالشكلين 6-6 و7-6 على التوالي. إن EOE TO‏ 
الموجودة في رسم ٥/1‏ مقابل! هو قيمة التكامل المطلوب هنالك عملية بديلة 
لحساب المساحة تحت المنحنى وذلك برسم ٣,‏ مقابل .1١1‏ 


القانود الثالى للدرموديناهك 


الفصل السالدس 


# . 
¥ 
| 


صر 


Cp/T 


e E TE I 


شكل 7-6 الانتروبي يساوي المساحة تحت المنحنى مضافا إليها انتروبي حالة الانتقال 


7 يڪ‎ e 
اميل السلدس القانوه الثالث للشرموديناهدك‎ ) 
— 
The Fourth of Thermodynamics القانون الرالع للثر اا میک‎ 12 
ظلهرت أول فكرة للقانون الرابع للثرموديناميك عام 1937وقد طرح‎ 
حیث ذکر ذلك عام‎ Waither Nernst الفكرة العا لاني ويذر نبرنست‎ 
في جامعة أكسفورد.‎ زط٥یة‎ ٥۲ الكيمياء الفيزياوية الانكليزي کیشیدار‎ 
وبقيت فكرة القانون الرابع تارجح مابين القبول والنقد والرفض , وقد‎ 
1990 عام‎ Peter Landsberg Aرqjدنال آوضح العام الفيزيائي الامریي تر‎ 
فكرة طريفة وهي (إذا كان هنالك ثلاثة أشخاص وراء تطور وصياغة القانون‎ 
Mayer gy FI1elmholtz Jوجو الأول للثرموديناميك وهم هلمھولتز وار‎ 
وهاه[ وهنالك شخصين وراء صياغة وتطوير القانون الثاني للثرموديناميك‎ 
ي حین کان ااك شخص‎ Clausiusو‎ Carnot وهم کلازپرس وکارنوت‎ 


واحد صاع القانون الثالث وهر العام نبرنست e۲٣‏ ولذلك لا یوجد شخص 
يتمكن من صياغة القانون الرابع للثرموديناميك) تبدو فكرة هذه الأرقام طريفة 
ولكنها لا تنطبق إطلاقا على قانون الصفر للثرموديناميك. 

هنالك عدة صيغ للقانون الرابع للثرموديناميك» والصيغة الأكثر تداولا 


هي صيغة جورجنسول E. Joergenson‏ .5 وتنص علی: 


(إذا تعرض النظام إلى دفق من الإكسيرجي رع۲ء×٤‏ فان النظام سیتجه 
للابتعاد عن الاتزان الثرموديناميكي). 

إذا كان هنالك أكثر من مسار يكن أن يسلكه النظام للابتعاد عن الاتزان 
الثرموديناميكى فان النظام سيسلك المسار الأطول آي بمعنى آخر المسار الذي 
يقلل من استهلاك الإكسيرجي ال لار الجر وا 


تی ف الاکسر ج للاظام الثرمودينا Exergy of Thermodynamic‏ 
ر اا م ي م رمو ي 


الفصل السلس القاتوه الثالت للدرموديناهك 


e e o 
بانها أقصى شخل نظري مفيد يكن الحصول عليه عندما يتجه النظام‎ System 


إلى الاتزان الثرموديناميكي التام مع الحيط الثرموديناميكي عندما يكون اتصال 
النظام مع هذا الحيط فقط. 


پمکن حساب هذه الطاقة وفق المعادلة الأثة: 


E ج‎ (U کک‎ Ug) EE Po (V o OS و ڪڪ‎ 6-17 


مكن كذلك أن تمل الإكسيرجي اكبر شغل مفيد ينجز من قبل النظام 
خلال عملية انجاه النظام غير المتزن إلى حالة الاتزان الثرموديناميكي مع مستودع 
الحرارةء عندما يكون إلحرط هو المستودع فان الإكسيرجي تمل الطاقة الكامنة 
للنظام التي تسبب هذا التخيير للوصول إلى الاتزان الثرموديناميكي مع الحيط» 
وعند وصول النظام والحيط (المستودع الحراري) إلى حالة الاتزان فان 
الإكسيرجي تساوي صفر. الشكل 8-6 يوضح العلاقة مابين الطاقة والإكسيرجي. 


الطاقة والاکسيرجي 


الاكسيرجي 
شكل 8-6 العلاقة مابين الطاقة والرکسيرجي 


) الفمدل السلدس القانوه النالى للدرموديناهمك 


لأنها تعبر عن كمية الشخل القصوى التي يمكن أن تؤخذ من النظام الفيزيائي 
ناء تبادل المأدة والطاقة مع مستودع كبير يكون كمرجع. هذا الشغل الكامن قد 
پکون بسبب القوة أو درجة الحرارة أو درجة عدم الانتظام. هنالك كمية محددة 


من الطاقة في الكون وهذه الكمية لا تفنى ولا تستحدث وفق القانون الأول 
للثرموديناميك فان كمية الإكسيرجي تنقص بصورة ثابتة خلال أي عملية 
فيزيائية تحدث في الكون. 

الإكسيرجي مفيدة لقياس كفاءة عمليات تحول الطاقة. إن كفاءة 
الإكسيرجي تساوي النسبة مابين الطاقة الناتجة والطاقة الداخلة. 

تستخدم بعض المصادر الأمريكية كلمة الوفرة أو التوفر اناز اة 1ن۷a A‏ 
للتعبير عن الإكسيرجي لعإء×ء ويمكن توضيحها بصورة مبسطة كما يأتي: 

إذا كانت لدينا طاقة كهربائية خزونة في بطارية فإن قابلية تحوها إلى شغل 
تساوي حوالي 100/ آما إذا كانت نفس الكمية من الطاقة خحزونة على شكل 
حرارة )Q(‏ فإن قابلية تحوها إلى شغل لا تنجاوز 10./ وهذه القيمة هي 
الإكسيرجي أو الوفرة لكل منهما. 


القمبل السادس القانوه الثالت للشرموديناهدك 


امثلة الفصل السادس 


مثال 1-6: اذا علمت بان السعة الحرارية بثبوت الحجم لول واحد من الالمنيوم 
عند درجة حرارة اقل من 50 كلفن تساوي : 


a = 2.48 × 107 [ 


احسب قيمة (8)1 وقيم الانتروبي عند درجة حرارة 10 كلفن و1 كلفن 
وقارن بين النتيجتين. 


ا = ر۵ 


1 


aer. غ‎ +bDT?)aT' eT 
0 3 


(IK) 


5 = 1.35 x10 x1 + > x 2.48 x10 = 1.36 x10 J/K 


عند الدرجات الحرارية المنخفضة تعود الانتروبي الى حركة بعض 


S$, =1.35۰107 JK «10K + 248-107 JIK* x10°K’ =2.18۰107 J/K 


(10K) 
اغلب كمبة الانتروبی عند هذه الدرجة تعود ای الاهتزازات الموجودة ف‎ 
الشبكة البلورية.‎ 
o 5 1.35۰107 Dy 2.18۰107 


10 ~ı 1.6۰107 


ke _ SIO TT 


a -_ 


اإمل السدلدس القانوه التالف للدرموديناهك 


مهال 2-6: احسب الانتروبي القياسية لتكوين غاز ثاني اوكسيد الكاربون اذا 
علمت ان الانتروبيات القياسية لغاز ثاني اوكسيد الكاربون وصلب 
الكاربون والاوكجين تساوي 0 و5.74 و205.0 جول کلفن ' مول ' 
على التوالي. 


a O, EO 
1 e ( 


E) 


3 4 - e 5 2 9 اا‎ 


SF = 213.60—- [5.74 + 205.0 | 
= 2.86JKÎ 


مثال 3-6: تتحلل اليوريا بو جود لاء حسب امعادلة الاه 


CO(NH, ) +H O, ysCO, +2NH 
7 (چې2‎ 3 


2 (0) ) 


اليوريا مع الماء. الانتربيات القياسية للمواد المتفاعلة والناتجة كما يأتي: 


S/JK mol’ الاد‎ 
E CO(NFL 2. 
69,90 O, 
213.43 CO» 
192.32 NH, 


الفصل السلدس القانوه الثالى للشرموديناسق 
: 


AS E ag E ea 
AS = iu 1 2 r, (= (Sor, So) 
= [(213.43 + 2(192.32)]- [173.68 + إ69.90‎ 
- 354.51 J Kî mol’ 
مثال 4-6: السعة الحرارية لغاز الهيدروجين بوحدات جول كلفن ' مول " كما‎ 
ف المعادلة الاتية:‎ 
C, = 27.2 + 0.0038 T 
احسب مقدار التغير بالانتروبي عندما يتم تسخين مول واحد من‎ 
الهيدروجين من 200 كلفن الى 500 كلفن.‎ 


AS = ا‎ Cd nT = کي ا‎ 


1 ا 


س ( 0.00387 + 27.2( = 


1 
| 27 Î 0.0038dT 


1 1 


= 27.2 × 03 10 + 0.0038 (500 - 200) 


= 26.07 J K mol 


اأفمدل السادت القانوه الال للدرموديناميق 
مهال 5-6: جد مقدار التغير بالانتروبي للعمليتين الاتيتين. 
اف تحول الثلج في درجة حرارة الصفر المئوي ای ماء عند نفس الدرجة: 


- تحول ماء بدرجة 100م اى جخار عند نفس الدرجة. علماان 
الحرارة اللازمة لانصهار الثلج وتبخر الماء تساوي 334 و2424 كيلو 


." جول کغم‎ 
= ا‎ 
T 
e eK 
23.5 
AS=1.22 x18 = 21.96 kJ K mol 
2424 
TS 8 
ETE 


= 605 x18 =117 Jk mol’ 


ا 
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الخواص العامة للسوائل 


General Properties of Liquids 


Introduction :dadls 1-7‏ 
الحالة السائلة هي أحدى حالات الادة الأربعةء الصلبة والسائلة و الغازية 
والبلازما (البلازما هي الحالة الرابعة للمادة وتختلف عن الحالات الأخرى كون 
أن الإلكترونات فيها تكون منفصلة تماما عن النوى» وبذلك فإنها مزيج من 
الشحنات الموجبة والشحنات السالبة وتكون نسبتها عند سطح الأرض قليلة 
جدا ولکن معظم الكون يتكون من البلازما وتستخدم في مجالات الصناعات 

الإلكترونية وني مصابيح النيون). 

الحالة السائلة هي الحالة الوحيدة التي تربط ما بين قابليتها على الانسياب 
وقوة الترابط والتي منشؤها قوى التجاذب بين جزيئات السائل. إن هذا الترابط 
بين هاتين الخاصتين أدى إلى استخدامات واسعة للسوائل في مجالات الحياة 
الختلفة. إن أبسط تعريف للمادة السائلة هو آنها المواد التي ا فكل الاناء 
الذي توضع فيه ولكن ليس بالضرورة أن تملؤه (كماهو الحال ي 
الحالة الغازية). 


States of Matter : 33ll| SY l> 2 -7 ۱‏ 
الشكل 1-7 يوضح تاثير درجة الحرارة على تحول المادة من حالة إلى 
اخرى» فعند الدرجات الحرارية العالية جدا نرى انفصال الالكترونات عن 
النوى لتكوين حالة البلازما وعند الدرجات الحرارية الواطئة نرى تكون الحالة 

الصابةء حيث تكون الدقائق فيها مرتبة بمواقع ثابتة. 


الفصل السارة الخوامب العامة للسوائل 


شکل ۱۰-7 تغير حالة المادة مم درجة الحرارة 

وتكون قريبة جدا من بعضها البعض. في الحالة الغازية تكون الذرات 
او الجزيئات المكونة ها غير مرتبة وها الحرية الكاملة بالتحرك ضمن الفراغات 
الكبيرة الموجودة بينها. 

مکونات الحالة السائلة تكون اكثر ترتيبا من الدقائق المكونة للحالة الغازية 
ولكنها اقل ترتيبا من دقائق الحالة الصلبة. ترتيب الدقائق في الحالة السائلة 
غير منتظم وتكون فية الدقائق او مجموعة الدقائق حرة الحركة نسبيا بالنسبة 
لبعضها البعض. 


| الفمدل السابة الخواصب العامة للسوال 


دو نکل ر4 السوائل : Theory of Liquids‏ 

لا پمکن القول أن هناك نظرية محددة للسوائل يمكن أن تكون شاملة 
ودقيقة وإن نظرية السوائل تعطي قناعات قليلة جداً بالمقارنة بنظرية الغازات 
أو البلورات. 

إن تعبير نظرية السوائل قلما يستخدم في الكتب العلمية وعليه بمكن 
الاستتتاح أن هناك نظريات عديدة للسوائل وإن معظم خصائص السوائل تمت 
دراستها وتعريفها من الفرضيات الخاصة بالقوى الذرية الداخلية وان الطاقات 
ال تحسب في السوائل غالباً ما تكون نتيجة للتأثيرات التبادلة بين الأزواج 
ألذرية أو الجزيئية «٤٥۲۵٥٤10١8‏ ۲ة وبمعنى أخر آنه في حالة وجود ثلاث 
ذرات أو أكثر في حالة تقارب من بعضها في سائل كثيف فإن طافة النظام تحتسب 
على أساس مجموع الطاقات الناتجة عن أخذ الذرات على شكل آزواج وبهذا 
تهمل القوى الناتجة ما بين الأجسام الثلاثة آو أكثر. 

إن تعيير النظرية الثنائية للسوائل يعني الحاولة للوصول إلى تعبير رياضي 
وفيزيائي لحميع خواص السوائل (مثل الاتزان والانتقال والخصائص امجهرية 
والخصائص الظاهرية). وهذا التعبير مبني عل اسا التق ات الاد اد 
امزدوجةء لكن عند تطبيقها وجد بأن هناك صعوبات كثيرة وأساسية في حالة 
استخدام هذا التقريب للحصول على قيم عددية دقيقة لمعظم هذه الخصائص. 
ويمكن الاستنتاج إن هذه النظرية لم تؤد المطلوب منها على أكملل وجه خاصة | 
عند تطبيقها للتنبؤ بالننائج التجريبية لإمجاد معاملات الإنتشار واللزوجة لذي 


الفصل السابة الخواصب العامة للسوائل 
يجب إستخدام تعبيرات تقريبية أخرى مبنية على نماذج أخرى فضلا عن 
استخدام النظرية الثنائية. 


إن هذه النماذج يمكن استخدامها لغرضين هما: 

د اللحفرل عل ترات ونا کات در 

2- للحصول على فرضیات عددية للعمليات التي تظهرها هذه التعبيرات. 

هناك ثلاثة مجاميع من النظريات المهمة تخص السوائل وهي : 

1- نظريات ةة ‘Lattice Theories‏ وهي نظريات تعد خوراص 
ال اا جا موا العا 

2ف ا ا اقات الإحصائي Statistical Mechanics Theories‏ 
وهي نظريات تعتمد كلياً على مبادئ الميكانيك الإحصائي. 

Computer Simulation Theories :gڊll نظریات الحاکاة‎ -3 


وهی نظريات تعتمد على الحاكاة با لحاسوب حركة أعداد كبرة من 
جزيئات السائل. 


4-7 المقارنة العيانية بين الغازات والسوائل والمواد الصلبة 


Macroscopic Comparison of Gases Liquids and Solids 


يبين الحدول 1-7 مقارنة عيانية بين الحالات الغازية والسائلة 
والصلبة حيث يلاحظ الفرق الكبر مابين خواص السوائل مع خواص المواد 


: 
إزغازية والصابة ني الشكل والحجم وكذلك قابليتها على الإنضغاط وقابليته 
على السريان. 
جدول 1-7 اسا ا الا ہیں e‏ لغزيا اس والصلبة 


7 5 تغبرات الحالة والتغر بالاإنتالبية : 
Changes of States and Changes in Enthalpies‏ 
يوضع الخطط البين بالشكل 2-7 العلاقة ما بين تحول الحالة السائلة إلى 
الحالة الغازبة أو إلى الحالة الصابة وكذلك التحول ما بين الحالتين الصلبة 
والغازية والتغر بالإنثالبية الڏي یرافق هذا التحول. 


تتحول السوائل إلى غاز بعملية التبخر ١٥1اة۲2ممة۷‏ كذلك يمكن أن 
تتحول إلى الحالة الصابة بعد أن تنخفض درجة حرارتها إلى حد معين وتسمى 
بعملية التجمد ۴۲۲۶|۲۴ ويصاحب العمليتين تغبر بالإنثالبية ويلاحظ أن قيمة 
۳ تكون موجبة عند تحول المادة السائلة إلى الحالة الغازية في حين أن قيمتها 
سالبة عند ما تتحول الحالة السائلة إلى مادة صلبة. 


الفصضل السار 


الخوادب العامة للسوائل 


شكل 2-7 مخطط تول الحالة إلى الحالة الأخرى وتغر الإانثالبية 


General Properties of Liquids Jill الخواص العامة‎ 6-7 

للسوائل خصائص عديدة تميزها عن حالات المادة الاخرى ويمكن 

تلخيص هذه الخصائص با يأتي: 

أ) القابلية على الإنضغاط: السوائل غير قابلة للإنضغاط وهي بذلك تختلف 
عن الغازات ولا مبحدث تغير كبيرا في حجم السوائل عند تسليط الضغط 
علیھا حتی لو کان الضغط کبیر (1000 جو)ء ویعزی ذلك حسب تفسیر 
لنظرية الحركبة إلى أن كمية الفراغ المسموح به بين جزيثات السوائل صغيرة 
ا وعليه فإن أية حاولة لضغط السائل تقابل بالمقاومة وذلك لتنافر 
السحابات الإلكترونية للجزيئات المتجاورة. لاحظ الشكل 3-7. 


a:‏ ا 
الفمدل السابد الخواصب العامة للسوائل 


شكل 3-7 قابلية السوائل على الانضغاط 


ب) الحجم: تحافظ السوائل على أحجامها فعند وضع 100 سم من سائل في 
أي أناء فإن حجمه لا يتغير عكس الغازات التى تشغل حجم الإناء الذي 
توضع فيه بسهولة ويعزى ذلك إلى قوة التجاذب الكبررة نسيبً ا موجودة بين 
جزيئات السائل. 

ج الشكل: ليس للسوائل شكل معين وإنغا تأخذ شكل الإناء الذي توضع فيه 
وتفسر نظرية الحركة ذلك بعدم وجود مواقع محددة بالنسبة للجزيئات 
حيث أن جزيئات السائل قادرة على الإنزلاق فوق بعضها لكي تشغل 
مواقع ذات قل طاقة حركية نمكنة. 

د) الإنتشار: تنتشر السوائل ببطء في حين أن الإنتشار في الغازات يكون سريعا 
وذلك لأن جزيئات السائل لا تتحرك لمسافات بعيدة قبل تصادمها | 
با لجزيئات الجاورة لأن معدل المسار الحر بين هذه الجزيئات قصير ومن ثم | 


الفمبل السابد الخوامب العامة للسوائل 
فإن جزيئة السائل تعاني من اصطدامات كثرة جدا (تقدر بالبلاين) عند 
إنتقا ها من جهة الإناء إلى جهته الأخرى. 

ه) التبخر: تتبخر السوائل حيث آن جزيئات السائل ذات طاقة حركية كبيرة 
لدرجة تكفي للتغلب على قوى التجاذب بين جزيقات السائل ويمكنها 
اروب والتحول إلى الحالة الغازية. 
بوضع السائل. حيث الخصائص العامة للسوائل يكن دراستها في حالة 
السكون وكذلك يمكن دراسة خصائصها في حالة الحركة وعليه سنساط 

و- الشد السطحي Surface Tension‏ 


ز- اللزوچة yأViscosi‏ 


نظراً لأهمية خاصية الشد السطحي واللزوجة سيتم شرحها بشيء من 
التفصيل المبسط. 


6-7 -1 الشد ائسطجي: Surface Tension‏ 
نمثل هذه الخاصية مظهر التجاذب بين جزيئات السائل. إن جزيئات 
السائل الموجودة وسط السائل تتجاذب مع الجزيئات الجاورة ها بكافة الإتجاهات 
(لاحظ الشكل4-7) في حين أن الجزيئات الموجودة على سطح السائل والتقي هي 
في تجانس مع الحالة البخارية فإنه من الناحية العلمية لا توجد أي قوى تجذبها 
نحو الأعلى ولكن هناك جزيئات مجاورة ها تجذبها نحو الأسفل لذلك تتكون قوة 
| شد سطحي جعلها تتماسك بقوة أعلى من تماسك الحزيئات الموجودة عند حافة 


i‏ الفمبل السابة الخواب العامة للسوائل 


الكأس الزجاجيةء وتجعلها تنحمل أجساما على السطح أعلى من كثافتها بكثر. 
وجود ظاهرة الشد السطحي تفسر ما موضح بالشكل5-7 حيث نلاحظ طفر 
الحشرات على سطح الماء. عند زيادة المساحة السطحية تزداد أعداد الجزينات 
عند السطح ولغرض حصول ذلك لابد من إنجاز شغل. في هذه الحالة تكون 
للسطح زيادة من طاقة كيبس»ع۲ء١۴‏ ءططا6 مقارنة بالحزيئات الداحلية 
للسائل. آن وحدات الطاقة على وحدة السطح هي (7”[ = ”وع .)Nm'=‏ آن 
هذه العلاقة التي تمل زيادة طاقة السطح عن وحدة المساحة هي عبارة عن قوة 
على وحدة الطول. 


شكل 7- 4 قوى التجاذب بين جزيئات السائل 


الفصل السارة الخوامب العامة لأسواال . 


E ET 


57 طفی ابلنشرات على مطح الاه 

يتميز الماء بأن له أعلى مقدار للشد السطحي عند مقارنته بالسوائل 
المعروفة (عدا الزئبق) ويتضح ذلك عندما نحاول ملا قدح من الماء إلى ما فوق 
حافته حيث ستلاحظ أن الماء يعلو بشكل محدب فوق حافة القدح. 

من الشرح أعلاه يمكننا أن نستنتج بأنه يكن أن يعرف الشد 
السطحي للسائل: بأنه يمثل القوة على سنتيمتر من السطح والتي تقام (أو تقابل) 
التمدد بالمساحة السطحية (حيث تميل السوائل إلى تبنى الأشكال الى تقلل من 
مساحتها السطحية). 


تتصرف وكانها أغشية (أغلفة) تتمدد فوق السوائل» يكن ملاحظة ذلك بوضوح 
ف فقاعة الصابون Soap babble‏ حبث نها وېسہب شد هذا العغشاء ىدو وکانها 


د 


اإفصل السابكة اواب العامة المروالل 


tt‏ ص چ ص 
كروية. غالباً ما تكون الفقاعات الصغيرة لأي سائل على شكل كرة آما الكبيرة 
فآنها تتسطح بسبب وزنها. 


يوضح الشكل6-7 طريقة بسيطة تستخدم لحساب الشغل اللازم لتكون 
طبقة رقيقة من السائل ”٣1ا۴‏ 4س1ا عندما يتم رفع سلك بطول 1 من سائل 
بجيث يقوم بسحب الطبقة الرقيقة للسائل (مثل الطبقة الرقيقة لفقاعة الصابون) 
ارتفاع ا» فإن مذه الطبقة الرقيقة وجهان لذلك فإن الطول الكلي للطبقة 
الرقيقة (ص1ت؟ ١1س14ا)‏ يساوي 21. إن القوة اللازمة لتمدد هذه الطبقة ۴ 
تتناسب طردياً مع الطول الكلي: 


Fa 21 7—-1 
=| 7-2 


أي ثابت التناسب الطردي (۷) هو الشد الطحي ۸٥10یہ .Sur ce‏ 


شک 7= 6 ل لنجز لنكوین طب رقيقة من السائل عندما يتم رفع 


000000000 0 ر 


الفصل السابع الخواص العامة للسوائل 


إذا قمنا بتحريك الطبقة الرقيقة لمسافة ×ل فإن مساحة جانى الطبقة ستزداد 
بمقدار ×21 ويكون الشغل المنجز يساوي ×ل,21 آن نسبة الشغل المنجز إلى 
الزيادة بالمساحة السطحة يساوي: 


_2lIydx‏ الشغل المنجز 


و کک 
dx‏ 21 الزيادة بالمساحة السطحية 


هناك طرق عديدة لحساب الشد السطحي» ومن أبسط هذه الطرق 
وأكثرها شيوعاً هي طريقة إرتفاع السوائل في الأنابيب الشعرية ءا - رإه1]إمه) 
.دااع الشكل 7-7 يوضح ارتفاع السائل الملون في الانبوبة الشعرية. 
اگل ۹ برتے طره واس الا ی د قمر ارا ق 
بصورة عمودية في حوض السائل المراد حساب شده السطحي. 


- س 


ارتفاع 
السائل في الأنبوبة الشعرية 


شكل 7- 7 ارتفاع السائل الملون في الانبوبة الشعرية 


o 


شكل 7- 8 ارتفاع السوائل في الأنبوبة الشعرية 
إذا كان السائل من النوع الذي يبلل (يرطب) الزجاج عند ملامسته له 
| وبصورة تامة فإن الزاوية وهي الزاوية المحصورة بين السطح الحدب (كuاءءزرمص)‏ 


شكل 7- 9 القوى الموثرة في حالة كون السائل يبلل الزجاج بصورة تامة 


الفميل اسارج الخواصب العامة للسواال 


إن القوى,۴ ستؤثر إلى الأعلى وهي تساوي الشكل السطحي مضروباً 
بطول الإتصال ما بين حافة السائل والأنبوبة (هذا الطول يساوي ۷م 2 
وعليه فإن: 
7-4 


حيث أن ع يساوي التعجيل الأرضي عند الاتزان تكون: 


E وکل‎ 
| 2rry = rr phg 140 
کے‎ 7 
| 


في حالة آن السائل الموجود داخل الأنبوبة لا يرطب (لا يبلل) الزجاج 
بصورة كاملة كما في الشكل 10-7 فإن الزاوية ‏ لا تساوي صفر وعليه فإن 
المعادلة 7-7 ستكون على الشكل الأتى: 


| ڪر‎ rhpg 7-8 
2cos@ 


شكل 10-7 السائل لا يبلل الزجاج بصورة تامة 


| شمن الجدول2-7 قيم الشد السطحي لبعض السوائل عند 293 كلفن 
,نلاحظ من الجدول بان قيمة الشد السطحي للماء هي هى أعلى قيمة مقارنة 
السوائل الأخرى المعروفة عدا البق (كما ذكرنا سابقأ الزثبق اله أغلى قيمة 
رايد السطحي وهي تساوي 0 »× 10 جول متر” وهي أكبر من قيمة 
الد السطحي للإيثانول بحوالي 20 مرة. 

جدول 2-7 قيم الشد السطحي لبعض السوائل عند 293 كلفن 


ایام کلوریدالکاروت_ | 107 × 27.00 
ا الاانیك ا 107 × 22.80 


| ا ا 
لكل ا ا 
LTT TTT‏ 
E DI HOGI TT AE‏ 
لجدول3-7 يتضمن قيم للشد السطحي لبعض السوائل المعروفة 
عند درجات حرارية ختلفة. ثلاحظ بان الشد السطحي للسوائل يقل 
عندماترتفع درجة الحرارة. آن الشد السطحي لسوائل اللعادن 
| وكذلك المنصهرات اللحية أعلى بكثير من الشد السطحي للمركبات 
العضوية السائلة فمثلاً أن الشد السطحي للزئبق عند درجة حرارة 273 كلفن 
تساوي 0.480 جول متر ”في حيث أن قيمة الشد الس طحي لنصهر 
OE O‏ 


الفمبل السابح 


الخواحب العامة للسوائل 


جدول 3-7 الشد السطحي لبعض السوائل عند درجات حرارية عختلفة 


1-7 1 الاختلاف بين إرتفاع الا ET‏ اااي الي 
بسہب ظاهرة التوتر السطحي . 


ا 


شکل 11-7 ارتفاع السوائل ف الانابيب الشعرية آً- الزئبق ب لاء 
يلا حظ أن سطح الماء a ٤‏ الشعرية يكون تارتن حاضشا 
المنحنى نحو الأعلى في حين أنه في حالة الزئبق يكون هذا الإنحاء باتجاه الأسفل. 
تعود هذه الظاهرة إلى الاخنلاف بین قوی التلاصق ۴٥۲۶‏ esiveطAd‏ وقوی 
التماسك ‰5 .ohes!ve‏ ف الماء تکون قوی التلاصق (وهى القوى الى 


تول بین جزیئات ماء والزجاج) اكبر من قوى التماسك (وهي القوى التي 
ر بط جزيئات الماء مع بعضها)ء إما في الزئبق بق فان قوى التماسك اكبر من قوى 
إللاصق لذلك يكون اتجاه ا منحني فيها نحو الاسفل. 

من التطبيقات لمهمة لظاهرة التوتر السطحي (غبر ارتفاع السوائل في 
الأنابيب الشعرية) إضافة مواد تزيد من التوتر السطحي للأقمشة أثناء معاجتها 
يا جعلها قادرة على تقليل البلل كما يتم اضافة بعض المواد التي تقلل من التوتر 
الطحي لمعجون الأسنان أثناء تحضره لأن ذلك بؤدي إلى انتشار المادة الفعالة 
على سطح الأسنان ويؤدي ذلك إلى فعالية آكبر لمعجون الأسنان في التنظيف. 


2-6-7 jdllوچة Viscosity‏ 
تعبر اللزوجة عن قوى الاحتكاك بين جزيئات المائع ويمكن أن تعرف بأنها 
مقاومة السائل للأنسياب و تقاس اللزوجة بوحدة بويز (٥ء1٠۴)‏ (البويز يساوي 
داين ثا سم*) وسميت كذلك نسبة إلى العام لفرنسي بوازلي الذي وضع 
المعادلة الرياضية التى يتم تعيين معامل اللزوجة المطلقة وذلك عام 1844م حيث 
وجد العالم بوازلي آن معدل أنسياب الاء خلال أنبوبة شعرية يتناسب طردياً مع 
| الضغط ومع القوة الرابعة لنصف قطر الأنبوبة الشعرية وعكسيأ مع طول 
O E - &‏ 
rtor*‏ 
8L‏ 
حيث أن ٩‏ يعبر عن معامل اللزوجة وحجم السائل الذي يتناسب 
لال الأنبوبة الشعرية التى طوهما 1 ونصف قطرها ۴ خلال زمن ٤‏ . 
ا للزوجة المطلقة باستخدام ا لمعادلة 9-7 صعب جدا 
وججحاجة إلى دقة عالية جدا لذلك يتم عادة قياس اللزوجة النسبية. أن اللزوجة 


© 
أ فاو و 


10 


القصل السابة الخواحب العامة للسوائل 


,ل 
النسبية تعني قياس لزوجة السائل بالنسبة إلى سائل يكون معامل لزوجته معروف 


وغاة ها يستخدم معامل لزوجة الماء (معامل لزوجة الماء يساوي 10.50 × 10-: 
بویز عند 293 کلفن). 

الشكل 12-7 يوضح الجهاز الملستخدم في قياس اللزوجة 1e1‏ طVisc0‏ 
حيث يتم فيه قياس الزمن الذي يستغرقه آنسياب حجم معين من سائل تكون 
معامل لزوجته معروفة وكذلك قيم قياس الزمن الذي يستغرقه السائل المراد 
تحدید معامل لزوجته وباستخدام ا لمعادلة 9-7 يتم قياس معامل اللزوجة للسائل 


وکما ياتي: 
E‏ 
7-10 سے ر 
SLV‏ 
4 
ME NL‏ 
ا کے = ر 
SLV‏ 


حیث آن ,11 يشل معامل لزوجة السائل المعروف لدينا و 2ا معامل 
لزوجة السائل المراد قياس معامل لزوجته» وبذلك فإن: 
_P, tı‏ 0 
Mm 1‏ 

ت ان ود۳ يلان الضغط الميدروستاتي لعمود السائل الأول 
والثاني على التوالي. با أن الضغط الميدروستاتي يتناسب طردياً مع كثافة 


السائل لذلك فإن المعادلة 12-7 تحور على الشكل الأتي: 


=2 


E EE 1N 


اول الاب الخواحب العامة لاسوائل 


حيث أن 0١‏ و 02 تمثلان كثافة السائل الأول والفاني على التوالي وا 
وا الزمن اللازم لانسياب السائلين الأول والثاني على التوالي. 


| 


شكل 12-7 جهاز قياس اللزوجة 


الفصل السابح الخواحب العامة للسوائل 


من المعلوم بان كثافة السائل تتأثر بتغير درجة حرارتهء ولكن هذا التغر 
بعد قليلا جد عندما تتم مقارنته بتغير لزوجة السائل مع درجة الحرارة. كثافة 
لاء تنخفض بنسبة 0.27 ./ عند رفع درجة حرارته من 283 كلفن إلى 303 
کلفن حیٹ أن کثافته تنخفض من 0.99973 غم سم-* إلى 0.99707غم س 
بين الدرجتين الحراريتين المذكورين» في حين أن لزوجة الماء تنخفض من 
5 × 10* ہویز عند 283 كلفن إلى 0.7975 × 10 بويز عند 303 كلفن 
وبذلك فإن نسبة الانخفاض تعادل 39/» وهذه النسبة كبيرة جداً عند مقارنتها 
بنسبة الانخفاض بالكثافة بين نفس الدرجتين الحراريتين. الشكل 11-7 يبين 
تغير كثافة الماء مع درجة الحرارة. 


0.98 = 


0.97 ۱ 


-20 0 60 80 


درجة الحرارة 
شكل 13-7 تأثير درجة الحرارة على الكثافة 

تتغبر كثافة الماء باخحتلاف درجات الحرارة بطريقة معقدة لا تشابه ما محصل 

للمواد الأخرى. نلاحظ من الشكل 13-7 حصول زيادة بالكثافة عند ارتفاع 

درجة الحرارة (عند درجات الحرارة التى تقل عن الصفر المغوي) لحين وصوفا 


الفعال السابة الخواص العامة للسوائل 


إل الكثافة العظمى عند 3.98 عند رفع درجة الحرارة فوق 3.98 نلا ظ 
حول اختزال بالكثافة نتيجة للتمدد الطبيعي للحا إن المسافات البينية ف 
الثلح تو تؤدي إلى ان تكون كثافة الثلج اقل من الماء وهذا ما يفسره طفو الثلج فوق 
لاء السائل. ان هذه الظاهرة (ظاهرة ان يكون الصلب اقل كثافة من السائل) 
حاصة بالماء فقط دون المواد الاخرى ولولا هذه الظاهرة هملكت الأحياء الائبه 
الو جودة في البحيرات خاصة اثناء فصل الشتاء عند وصول درجة الحرارة إلى 
الصفر المئوي. 

الجدول 4-7 يتضمن قيماً لتغير لزوجة الماء مع درجة الحرارة ما بين 
323-3 كلفن. الجدول5-7 يتضمن قيم اللزوجة لبعض السوائل المعروفة 
عند 239 كلفن. 


جدول 7 4 تغبر لزوجة الماء مع درجة الحرارة 


_5.468>107 


الفصبل السابع الخوامب العامة للسوائل 


جدول 5-7 قيم معامل اللزوجة لبعض السوائل عند 293 كفن 


1.002x 10 
TO 
2400x103 

5.800 x 107 

` 9.700< 107 
¬ 2.000 x10 


7-7 فوى التجاذب Intermolecular Forces : ڌliڍjڄلا yı‏ 
يجب التمييز بين نوعين من القوى التي تخص الجزيئات» فهنالك قوى تر رط 
مكونات الجزيشة مع بعضها البعض» وتسمى هذه القوى بالقوى ال 
lal «Intramolecular Forces‏ النوع الاخر فهي القوى الق تربط الجزيئنات مع 
بعضها البعض› وتسمی بقوى التجاذب Intermolecular Forces ٽlأjzk| ù‏ 
القوى البينية اقوى بكثير من قوى التجاذب بين الجزيثات» فمثلا ان قوة الآ : 
مابين هيدرو جين والکلور في حامض اهيدروکلوريك تساوې 431 کپلو جول 
مول ' مقابل ٥6‏ كيلو جول مول ' لقوى الآصرة بن جزيئات الحامض (لاحظ 
الشكل 14-7). عندما تنصهر المادة او تتبخر فان القوى التي تربط مايين 
الحزيئات هي التي تتعرض للانکسار وعند التكثيف تتكون هذه الأواصر ولا 

علاقة للأواصر البينية با محصل في هذه العمليات. 


الفحدل السابة الخواص العامة للسوادل 


شكل 14-7 الآصرة التساهمية والأصرة البينية لحامض اليدروكلوريك 
الجدول 6-7 يوضح الات ماوق قوئ الا اضر اة 


جدول 6-7 مقارنة مابين طاقات الأواصر المختلفة 


ات1 کیو چول مو 


ایو نة 1011€C‏ 


| 300- 600 
200-400 Covalent مnھاسٽ‎ 
20-40 


Hydrogen- [01d هيدرو جبنية‎ 


ایون- ٹنائی القطب 0م51 -۸٥ہ!‏ 
ٹنائی القطب- ثنائی القطے -eاهم51‏ 
Dipole‏ 
ٹنائی القطب انی - ٹنائی القطب مستحث 


Instantaneous Dipole-Induced Dipole 


القصل السابح الخواصب العامة للسوائل 
کے 
ولأهمية الأواصر بين الجزيغات وتأثيرها على خواص السوائل سيتم 
التعرف على طبيعة كل نوع من انواع قوى التجاذب بين الجزيئات وباختصار. 


Hydrogen Bonds :aيiيجورديھهلا أولا: الأواصر‎ 


يعبر عن الأصرة الميدروجينية بانها نوع خاص من أنواع تداخل ثنائي 
القطب- ثنائي القطب» والذي يحصل بين ذرة الهيدروجين في قطب مشل 
01 او N-3‏ أو ۴-۴ والسالبية الكهربائية لذرة الأوكسجين او النيتروجين 
او الفلور. الشكل 15-7 يوضح آنواع الآصرة الهيدروجينية التي تحصل مابين 
جزيئات السائل نفسه او سائل مع سائل آخر. 


شكل 7- 15 تكون الاصرة الهيدروجينية 
تانیا: قوی فاندر Van der Waals Forces :jllh‏ 


تحصل عادة قوی فاندر فالز بین المحزیئات المتعادلة وتشمل مايأتى: 


ازمل لاب2 الخواص العامة للسوائل 


1 قوی ثنائي القطب- ثنائي lلقط: Dipole- Dipole Forces‏ 


تعصل بين جزيئتين قطبيتين. ني الجزيثات التساهمية القطبية هنالك مناطق 
غنرة بالالیکترونات ومناطق اخرى غر ذلك. المناطق الغنية بالالكترونات 
(حيث تكون الشحنة عندها سالبة)ء تنجاذب مع المناطق الفقيرة بالالكترونات 
ني الجزيئة امجاورة» حيث تكون الاشارة موجبة. تتراوح قيمة هذه القوى مابين 
25-5 كيلو جول مول". الشكل 16-7 يوضح هذا النوع من القوى. 


0 


| 8+ 


شكل 7- 16 قوى ثنائي القطب - ثنائي القطب 


الفصل السابة الخواب العامة لألسوائل 


2- قوی ثنائي القطب- ثنائي القطب المستح Dipole - Induced dipole‏ 
تحصل بين جزيئة قطبية واخرى غير قطبية. يتولد هذا النوع من القوى 
نتيجة للتوزيع غير المتناظر في جزيئة قطبية ننيجة لوقوعها في امجال الكهربائي 
للجزيئات الاخرى هما يودي إلى حصول شوه في توزيع الالكترونيات داخل 
هذه الجزيئة. عند اقتراب هذه الجزيئة من اخرى غير قطبيةء يؤدي إلى نشوء عزم 
ثنائي القطب المستحث في الذرة او الجزيئة المجاورة. هذا النوع من القوى يفسر 
قابلية ذوبان الغازات الخاملة في الماء. ان جزيئة الماء القطبية يمكن أن تستحث 
ذرة الزينون القريبة منها نما يؤدي إلى نشوء قطب مستحث لذرة الغاز. 
3- قوی لأiدù: London forces‏ 


کلت فوی تشتیت لندن ع٥۴۲‏ ٥10یاeم‌ونل‏ «0لہ0[. تحصل ہین 
جميع آنواع الجزيئات» وهي القوى الوحيدة التي تحصل بين الجزيعات غير 
القطبية. تنشاً هذه القوى نتيجة لحصول انحراف في التوزيع المنتظم للشحنات 
داخل الذرة او داخل الجزيئة. الشكل 17-7 يوضح خطوات نشوء قوى لندن. | 
حيث نلاحظ وجود انحراف في توزيع الشحنات داخل الذرة وتجمعها في مكان 
اكثر من آخر ما يؤدي إلى ظهور ثنائي قطب داخل الذرة نفسها. ان اقتراب ذرة 
من هذا النوع من ذرة اخرى يؤدي الى ظهور عزم ثنائي القطب (ولو انه ضعيف 
ولکنه مؤثر). يظهر هذا التشوه كذلك بصوره واضحة في ذرات الجزيئات ثنائية 
الذرة مثل النتروجين واميدروجين. 


شکل 17-7 نشوء قوی لندن 


ثالتا: تجادذب ايون - ثنائي الئقطب: lon- Dipole attraction‏ 

في هذا النوع من الأواصر يحصل ترابط مابين الايون الموجب او السالب 
مع ٺنائي القطب» فعندما يتم إدابة ملح الطعام في الماء فان الايون الموجب 
للصوديوم والاپيون السالب للكلور محاطان ججزيئات الماء. 


| ان قيمة القوة الكلية في هذا النوع تتناسب طرديا مع الشحنة وعكسيا مع 
قطر الايون. الشكل18-7 يوضح هذا النوع من الترابط. 


الفصل السابح الخواصب العامة للسوائل 


شکل 18-7 أصرة ايونڻ- ثنائي القطب a)‏ ايون الصوديوم و 0 ايون الكلور 
عحاطة مجزيئات اء( 


Liquid Crystals : ةilصdا البلورات‎ 8 -7 


يمكن تعريف البلورات السائلة بأنها جزيئات منسقة بشكل قضبان وها 
القابلية على الإنسياب كالسوائل وها صفات مشتركة ما بين الحالتين 
الصلبة والسائلة. 


تنكون هذه الحالة عند صهر بعض المركبات الصلبة حيث أنها تمر بهذه 
الحالة قبل تحوها إلى الحالة السائلة الاعتيادية. وقد اكتشفت هذه الحالة أول مرة 


الخواصب العامة للسوائل 


الفا الساب2 


الكولسترول النقية لوحظت بأنها تتحول إلى حالة سائدة معكرة عند درجة حرارة 
4م قبل تعوهما إلى الحالة السائلة الرائقة عند درجة حرارة 178م . أن تشابه 
بعض صفات البلورات السائلة مع السوائل واختلافها عن السوائل في بعض 
ا لخصائصس الضوئية دعت الكشرين من العلماء إلى دراستها بصورة تفصيلية 
ونتيجة ذه الدراسات وجد أنها وسطة تلف عن حالات المادة الأخرى 
ولذلك فقد سماها بعض العلماء بالطور الوسطي. 
إن مصطلح البلورات السائلة والحالة الوسطية والسائل البلوري جيعها 
مرادفات لوصف بجمع لجزيئات وبيان ترتيبها والتي تشابه الحالة البلورية تقريبا 
وبالوقت نفسه تتمتع بخاصية الموائع ولمذا يمكن أن تكون هي الحالة الخامسة 
للمادة والمكملة الات الادة الغلاث وهی الصلة والسائلة والغازية والبلازما 
TT‏ 
مكن تصنيف البلورات السائلة إلى صنفين في ضوء نشوئها وهما: 
1- البلورات السائلة الثرموتروبية 11٥۲۳۰ 1۲٥1٤‏ وتظهر هذه الأطرار 
الوسطية نتيجة للتغبر بدرجة الحرارة» وحسب التنظيم الجزيئي فآنها تنقسم 
على ثلاثة أطوار وسيطة ورئيسة هي . 


أً- الطور النيماتى (اkخيطa( Nemetic Phase‏ 


ب- الطور الكو ليستري Cholesteric Phase‏ 


ج- الطور السمكى (الصابونى) عئة!۴ عااءعإد. 


القصبل السابح 


الخواحب العامة للسوائل 
2- البلورات السائلة اللايتروبية اPە [y0i‏ وتظهر هذه الأطوار الوسيطة نتيجة 
لإذابة بعض المركبات في مذيب مناسب» ويكون تركيز هذه المركبات وطبيعة 
التجاذب فيما بينها وبين المذيب هي العوامل المؤثرة في الانتقال من طور إل 
طور أخر وتعد الأغشية الاحيائية والحلول المائي للصابون أمثلة على هذا 
النوع ن اللوراك .الجانلة 
3- البلورات السائلة الايونوميرية 1ne1‏ وهي نوعان منها ذات وزن 
جزيئي صغیر وآخری ها وزن جزيئي کبیر. بینت دراسات حديئة أجريت في 
اللمانينات آنه بالإمكان تصنيف البلورات السائلة والمعروفة الى الآن حسب 
كيفية نشؤها ووزنها الجزيئي وكما في المخطط الأتي (شكل 19-7). 


انمد السابح الخواص العامة لوال 


LIU CTVSTaAIS 


1 تشر مو تروب 
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شكل (19-7) خطط أنواع البلورات السائلة 


النمبل السابع الخوامب العامة للددوائل 
أمثلة الفصل السابع 


مشال ۰1-7 وصفت أنبوبة شعرية قطرها 1 ملم في سائل کثافته 
9غم سم ”. ارتفع السائل داخل الانبوبة الشعرية الى ارتفاع 6.30 سم. 
احسب الشد السطحى للسائل. 
hrpg‏ _ 
5 
O‏ 
2 


y=25.6 dynes cm 
0.01 مثال 2-7: الى آي حد يمکن ان يرتفع السائل ف أنبوبة شعرية قطرها‎ 


2 
د‎ 
pë 
2x2x× 0.065 
ق‎ 8 
|07 x1.30x10 77 x9.8 


مثال 3-7: ما هو الضغط اللازم لمنع الماء من الارتفاع بانبوبة شعرية قطرها 
*10سم عند 25م وضغط 1 جو. 


-= 2.84 atm 


2__I) 
r )0.5x10 ˆ (5 


a 


| النمل الاد الخواحب العاهة لاسوائل 


مال 4-7: عند إجراء تجربة لتعيين الشد السطحي للسوائل بطريقة عدد 


القطرات وجد نزول 5 قطرة من السائل معين مقابل 25 قطرة من الماء 
لنفس الحجم. إذا كانت كثافة السائل تساوي 0.8 غم سم ”في حين أن 
كثافة الماء تساوي 0.996 غم سم علد رسن الظطظروف. احسب الل 


y, Pd, 
0 
ME 
a 
n, dı 
2 x 0.996 x 25 
E es cm 
0.80 x55 


مغال 5-7: عند إجراء تجربة لقياس اللزوجه باستخدام جهاز اوستوالد عند 
درجة حرارة 20م » وجد ان زمن مرور الماء والايثانول في الجهاز تساوي 80 
و175 ثانية على التوالي. إذا كانت كثافة الماء والايشانول تساوي 0.998 
و0.790غم سه على التوالي ولزوجة الماء عند نفس الدرجة الحرارية 
تساوي 0.01008 بويز. احسب لزوجة الايثانول. 


1 


7 dt, 0.01008 x0.79x175 


O 0.998 x80 


جريان الماء يستغرق 1.52دقيقة في حين ان سائل آخر كثافته تساوي 


القصل السابح الخواحب العامة للسوائل 


0.غم سم يستغرق 2.25 دقيقة للمرور عند 20م . احسب اللزوجة 
النسبية واللزوجة المطلقة للسائل اذا كانت كثافة الماء عند 20م یا 
l2غم‏ سم ولزوجة الماء المطلفة تساوي 1.005 شی بوپر. 


n, td, _ 0.80x2.25 _ 


n, td, 0.9982 x1.52 


n, =1.184x1.005 =1.19centipo1se 
لذلك فان اللزوجة النسبية للسائل تساوي 1.184 واللزوجة المطلقة‎ 
تساوي 1.19 سنتی بویز.‎ 
ھ0 77ا كانت لروجة السات تساوي 1.2× 10*و0.834 × ۳10 کغم‎ 
م عند 20 و40م على التوالي. احسب طاقة تنشيط الجحريان للايثانول.‎ 


روا 
ad 2 1‏ = عا 
n, 2.303R| TT,‏ 


1.2x107 8 ا‎ 


ل 
x10 ° 2.303 x×8.314 | 313.5x> 5‏ 0,834 


E =3 .4J mol’ =13.855 K J mol ` 


مثال 8-7:آي من الحزيئات الاآتية قطبية. اذا كانت الحزيئة قطبية عين اتجاه عزم 
ثنائي القطب من الطرف الموجب الى الطرف السالب. 


آ- فلوريد الميدروجین. 
ب- الكلوروفورم. 


الاب الخوامب العامة لاسوائل 
الفدبل أل ) س ) 


ج الاستیلين. 
دالو 
|- فلوريد الميدروجين قطي . مركز الشحنة الموجبة موجود الى اليسار من 
الأشحنة السالبة. 
ب- الكلوروفورم قطي . جميع الأواصر قطبية. مركز الشحنة الموجبة 
موجود فوق مركز الشحنة السالبة. 
ج- الأواصر في الاستيلين قطبية ولكنها قليلة القطبية ومركز الشحنة 
الموجبة ومركز الشحنة السالبة في مركز الجزيئة. 
| د - البروم ليس قطي 
| مغال 9-7: أي من الأواصر قطبية في ا لجزيئات الآتبة» وإذا كانت قطبية أي ذرة 


NN= -Î | 
B—N ب‎ 
S8 - C1 € 


P= O -» |‏ 
أً- ×= N‏ غر قطبية. 
| ب- N‏ - 8 قطبية و8 موجبة أكثر. 


ج- ٥1‏ - $ قطبية و5 موجبة أكثر. 


د-0 فظبية و٣‏ موجبة أكثر. 


: 


الفصل الثامن 
CHAPTER EIGHT‏ 
ا تز انات اا طوار 
Phase Equilibria‏ 


ھر 
ت جڪ .ي 
کک 


ووو 


افم اناهن 


ا 


اذرانان الأطوار 


الفصل الثامن 
اقزانات الأطوار 


Phase Equilibria 


8- 1 المقدمة 

8- 2 استقرارية الأطوار 

3-8 التوازن في الأطوار 

4-8 حدود الطور 

8- 5 غخططات اتزان الأطوار 

6-8 عخطط الاطوار لنظام الماء 

7-8 منحنى الأطوار لنظام ثاني اوكسيد 
الكاربون 


9-8 قاعدة الأطوار 
1-9-8 عدد درجات الحرية 
2-9-8 عدد المكونات 
3-9-8 عدد الأطوار 

8- 10 إشتقاق قاعدة الطور 
11-8 تطبيقات قاعدة الطور 


آمثلة 


Introduction 

Stability of phases 

Equilibrium in Phases 

Phase boundaries 

Phases equilibrium diagrams 
Phase diagram of Water System 


Phase Diagram 
Dioxide system 


for Carbon 


Phases diagram of helium dioxide 
System 
Phase Rule 


Degree of Freedom 
Number of Components 
Phases numbers 
Derivation the Phase rule 


Applications of Phase 


Examples 


ا 
الفصل الثامن 
إتقزانات الأطوار 


Phase Equilibria 


1-8 lاdedal‏ : Introduction‏ 
يعرف الطور بآنه ذلك الجزء من النظام الذي يتصف بالتجانس كيميائيا 
وفيزيائياء وينفصل عن باقى الأجزاء المتجانسة الاخرى من النظام بواسطة حدود 
متغبرات الحالة وفي الأقل يجب أن نعرف الحد الأدنى من متغيرات الحالة التي 
بحاجة إلى تعيين كي يكن تحديد النظام وهذا يعتمد على طبيعة النظام» مشلا إذا 
أخذنا 1000سم” من الماء النقى في وعاء وكانت درجة حرارته 298 كلفن 
لنماذج ختلفة منه تحمل القيمة نفسها تحت شروط معينةء آي أن كل الخصائص 
الكيميائية المختلفة (متغبرات الحالة الأخرى) تبقى غير متغيرةء وإذا أخذنا 
الكمية نفسها من الماء وكانت بتماس مع بخار الماء عند درجة حرارة 298 كلفن 
فإن ضغط البخار ياخذ قيمة ثابتة مقدارها 23.8 ملم زئبق وتبقى هذه القيمة 
ثابتة مادام الطوران موجودين معا عند ثبوت درجة الحرارةء وآن بالإمکان تر 
حالتى الطورين أو حالة النظام بصورة تامة عند تخير قيمة متغير واحد فقط هو 
درجة الحرارة. أما كيفية تحديد الحد الأدنى من المتغيرات المطلوبة فهذا سوف يتم 

النظر إليه خلال هذا الفصل مع شرح مفصل لأنواع من الأطوار. 


القمدل التاهن اذزانان الإطوار 


Stability of phases استقرارية الأطوار‎ 2 -8 

عندما تكون المادة في حالة اتزان فإن الجهد الكيميائي لعينة من هذه المادة 
يكون متشابهاً لجميع الأجزاء. لكي نتأكد من ذلك دعنا نفترض العكس فعندئذ 
يكون الجهد الكيميائي ني نقطة ما مساوياً إلى ,٠إ‏ وفي نقطة ثانية مساويا إلى ر 
وعند انتقال كمية معينة من المادة مقدارها صل من النقطة الأولى إلى النقطة الثانية 
عند ثبوت درجة الحرارة والضغط فإن التغيبر في دالة كيبس (46) سيكون 
مساوياً إلى ( ,ر -) في النقطة الأولى و( ,ري +) في النقطة الثانية وعليه 
سيكون التغير الكلي: 

dG = (41) — 11, ln 8-1 

وتاسيسا طلى دلاف فإنه في حالة كون الجهد الكيميائي ر»س أكبر من 
الجهد الكيميائي رىس فإن الانتقال من النقطة (1) إلى النقطة (2) سيكون تلقائيا 
(لوجود نقصان في دالة كيبس) وهذا يعني أن المادة ليست في حالة اتزان» وعليه 
فإنه في حالة الإتزان جب آن يكون: 


0 8-2 

وني الشكل 1-8 والذي يعبر عن التغير في الجهد الكيميائي بتغير درجة 

الحرارةء نلاحظ أن الطور الذي يكون الجهد الكيميائي فيه اقل هو الأكثر 
استقراراً في درجة حرارة معينة إذا كان الجهد الكيميائي للطور السائل ٠»‏ عند 
درجة حرارة وضغط معينين مغلا اقل من الجهد الكيميائي للطور الصلب ري 
والطور الغازي (البخاري) ريس ليكون بذلك الطور السائل هو الأكثر استقرارا 
وعند النخفاض درجة الحرارة سيرتفع »م فوق رم (لاحظ الشكل 1-8) وبذلك 
يكون الطور الصلب هو الأكثر استقراراً والعملية الطبيعية لذلك هي عملية 


i‏ انان وار 


| افصلا انات 


الغازت (البخاري) بصورة تلقائية. 


درجة الحرارة/ 1 
شكل 1-8 تغير الجهد الكيميائي مع درجة المرارة للطور الغازي والسائل والصلب 
من النتائج التي تم الحصول عليها من القانون الثاني للثرموديناميك هو أنه 
عند الاتزان فان احهد الكيميائي للمادة هو نفسه ٤‏ جيع آجزاء المادة وبغخض 
النظر عن عدد الأطوار ا لموجودةء لذا فأن الحهد الكيميائي لاطور السائل والجهد 
لكيميائي للطور الصلب متساويان عند الإتزان بين الطورين وكذا في مناطق 
الطور المختلفة. 


) 


الفصل التاهن انرانان الوا 


شكل 2-8 الجهد الكيميائي للطورين الصلب والسائل في حالة الإتزان 
يوضح الشكل 8- 3 مناطق الضغط ودرجة الحرارة بصورة عامة 
واستقرارية الأطوار المختلفة فيها. أن الطور يكون مستقرا في منطقة معينة تكون | 
درجة الحرارة والضغط فيها قيم محددة وعند تخير احد العوامل (درجة الحرارة 
أو الضغط) تبداً عملية انتقال الطور إلى الطور الآخر. 
385 التوازن في | lgbر:+ Equilibrium in Phases‏ 
يعني المفهوم العام للاتزان عدم حصول تخير في النظام وفي لغخة | 
الثرموديناميك يعني عدم تغير خصائص الادة مع الزمن علماً بان وجود حالة 
الإتزان العام لا يمكن التوصل إليه بسبب التغيرات المستمرة سواء في النظام 
أو في الحيط ولغرض فهم التوازن في الأطوار. 


دعنا نقوم بدراسة حالة التوازن في نظام بسيط يتكون من مكون واحد. 


.ج ففف ۳ 


الفصل الناهت انات الأطوار 


RR‏ سے 
يمثل الشكل 8- 3 رسما لبيان الأطوار السائل والصلب والبخار وتقشل 
النقطة (1) النقطة الثلاثبة أي وجود الاطوار الثلاثة في حالة إتزان. 
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بخار 
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E EES |‏ 
وشل الخط ۲ ) الإتزان بين الطورين الغازي والسائل والخط ۲١‏ يشل 
حط الاتزان بين الطورين السائل والصلب ويفل الذط 14۸ خط الإتزان بين 

الطورين الغازي والصلب. 


5ة االىرارة ا س 


4-8 حأ اbl¦طjg Phase boundaries‏ 
إن رسم الطور هإعهل ١1ع‏ لأي مادة يوضح مناطق الضغط ودرجة 
الحرارة التى يمكن أن تتواجد عندها الأطوار المختلفة في حالة اتزان. إن الخطوط 
أو امنحنيات الموضحة بالشكل 3-8 تفصل مناطق الأطوار بعضها عن البعض 


الفصل التاهن اتزانان الأطوار 


الأخحر وتسمى حدود الطور كع i٣ولمuهط‏ مءيهط۴. إن هذه الخطوط 
أو المنحيات تمل قيم الضغط ودرجة الحرارة التي يمكن أن يتواجد بها 
كل طورين في حالة اتزان. هنالك عدة خطوط أو منحنيات بالشكل 3-8 وهي 
TCS TAG TT‏ 

الخط أو المنحنى 11١‏ هو الحد الفاصل ما بين الطورين السائل والبخار 
حيث يتواجد الطوران وعلى طول الخط جالة اتزان فيما بينهماء وكل نقطة من 
نقاط هذا الخط أو المنحنى نمثل ضغطاً معيناً ودرجة حرارة محددة يتواجد 
عندهما الطوران في حالة اتزان يسمى هذا المنحنى أو الخط ممنحنى او خط 
الضغط البخاري. 

الخط أو المنحنى 1۸ يشل الخط أو المنحنى التالي وهو الخط أو المنحنى 
الفاصل ما بين الطورين الصلب والبخار» وعلى طول الخط أو المنحنى يتواجد 
الطوران في حالة اتزان. 

ا لخط أو المنحنى 1٥‏ يمثل خط أو منحنى الإتزان ما بين الطورين الصلب 
والسائل. هنالك آهمية خاصة ليل المستقيم 1٥‏ فإذا كان اليل سالباً (كما هو 
الحال في رسم الطور لنظام الماء) فهذا يعني ان نقطة انصهار الثلج تنخفض عند 
NEO NE LUN E CVE IEA‏ 
إذا كان الميل موجباً (كما هو الحال في رسم الطور لنظام ثاني أوكسيد الكاربون) 
فهذا يعني أن زيادة الضغط تؤدي إلى زيادة ارتفاع درجة الانصهار وهذه 
هي الخاصية العامة لجميع السوائل (عدا الماء) حيث أن حجمها يتقلص 
عندما تتجمد. 

لا يمكن بأي حال من الاحوال الوصول إلى درجة الغليان عندما يتم 
تسخين السائل في اناء حكم الاغلاق ولذلك فان الضغط البخاري يرتفع كلما 


الل الناهه انان وار 


ارتفعت درجة الحرارة ونتيجة لذلك فآن كثافة البخار المتكون تزداد كلما ازداد 
اريغط البخاري. كثافة السائل تقل كذلك في نفس الوقت نتيجة لتمدد السائل 
بارتفاع درجة الحرارة ويستمر ذلك (ازدياد كثافة البخار ونقصان كثافة السائل) 
إلى ن يتم تساوي الكثافتين» حيث يزال الفاصل ما بين السائل والبخار وبذلك 
لا بمكن التمييز ما بين البخار والسائل» ويجحصل ذلك عند درجة الحرارة 
الحرجة Critical‏ emperatureا.‏ تتمشل النقطة الحرجة بالنقطة ء1 الموضحة 
بالشكل 3-8.أن الضغط الناتج عند النقطة الحرجة يسمى بالضغط الحرح 
Critica pressure‏ وپر مز له بالرمز .۶٠‏ عند الدرجة الحرجة وفوقها پتكون طور 
واحد ومتمائل يسمى السائل الحرج الخارف Super - critical‏ وا الأناء حپث 
شی آی وجود للطور السائل. 

ا لخطوط آو المنحنيات الثلاثة التي م ذکرها سابقاً وهي ۲۲۲ و1۸ و٣۲‏ 
تتقاطع ٤‏ النقطة 1 وهذه النقطة تسمى النقطة الثلاثية ۲٥1٣٤‏ ٥ام!۲آ.‏ قي هذه 
النقطة تكون الأطوار الثلاثة الصلب والسائل والبخارء» في حالة اتزان. تكون 
هنالك قيمة محددة لاضغط ودرجة الحرارة ولا يمكن تخيير أي منهما ولو بمقدار 
صغير جداً وني حالة حصول التغير فان أحد هذه الأطوار سيختفي. 


5-8 مخططات انران |%bطlgر: Phases equilibrium diagrams‏ 
الشكل 4-8 يثل غخطط اتزان طورين افتراضي حيث يوجد فيه السائل 
باتزان مع جخاره یکون عدد الأطوار في هذا النظام يساوي انان (2 = ۲) وعدد 
الكونات يساوي واحد (1 = .)٥‏ من تطبيتق قاعدة الأطوار نستنتج بأن عدد 
درجات الحرية يساوي واحد (1 =۴). الشكل 4-8 يشل منحنى بسيط للضغط 
البخاري المشبع للسائل. إذا أخذنا النقطة ۸ على المنحنى وهي نقطة يتواجد فيها 
السائل والبخار معا في حالة اتزان وفيها درجة الحرارة تساوي ١آ‏ وضغطة 


القصل التاهح أدزانان الأطوار 


البخاري ,. إن زيادة الضغط البخاري من ۴١‏ إلى ۴2 مع بقاء درجة الحرارة 
ثابتة عند ۳١‏ (النقطة 8) يؤدي إلى تكثف البخار وبذلك يتحول النظام إلى نظاء 
ذي طور واحد وهو الطور السائلء تحصل العملية نفسها لو ابقينا الضغط ثابتاً 
عند ,۳ وقمنا بخفض درجة الحرارة من 1١‏ إلى د1 (النقطة ۴). أما إذا م خفض 
لضغط البخاري إلى النقطة ١‏ حيث تغير الضغط من ١‏ إلى ۶ مع بقاء درجة 
الحرارة ثابتة عند ٠٠‏ فإن السائل سوف يغلي ويتحول النظام إلى طور واحد وهو 
الطور البخاري. تحصل الظاهرة نفسها إذا تم زيادة درجة الحرارة من ١١‏ إلى و1 
(النقطة 2) مع إبقاء الضغط ثابتا عند ,۴. 

نستنتج من ذلك أن بقاء الطورين في حالة اتزان مع بعضهما محصل فة طط 
عندما تكون هنالك درجة حرارية معينة مقابل ضغط خحدد وف حالة بقاء ائ فن 
هذين المتغيرين ثابتاً وتغير لمتغير الآخر يعني اختفاء احد الطورين. 
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انان لوار | 


Phases diagrams of Water System +ell| ,خطط الأطوار لنظام‎ 6-58 


الكل 5-8 يثل يلم الأطوار لنظام الماء (م يتم الالنزام با لمقياس ي 
ارس وذلك لتوضيح بعض النقاط المهمة والتي تفع بعيدة عن بعضها البعض). 


نالك مساحات واضحة ومعلمة تخص البخار والسائل والصلب وهي 
ول مناطق وجود هذه الاطوار لوحدها (1 = ۲). هناك منحنيات تفصل هذه 
إلأطوار عن بعضها البعض وهي تمثل حدود الطور (الخطوط الصلدة) وهي 
مغل طورين ي حالة اتزان فيما بينهما (2 = ). 


السائل والبخار وني نهايته يصل إلى درجة الحرارة الحرجة 1۲. الدرجة ارج 


طور واحد ومتمائل ویسمی السائل الحرج الخارف Super Critica]‏ حیث لا 
تو جد آي حدود ما بين الطورين السائل والبخار. 


والطور البخاري. 


القصل النادن راتان اأطوار 
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درجة الحرارة 6 27315 


شكل 5-8 خخطط الأ طوار لنظام الماء 


مثل امتداد المنحنی ۲۲١‏ إلى النقطة 8 (المنحنى 18) منحنى الحالة شبة 
المستقرة ع1اطهاعواعم بين الماء فوق المبرد (المعرد اkخlرق( Super cooled water‏ 
وجخاره» وهو آقل استقرارا من المنحنى 14 حيث أن الماء السائل يوجد بدرجة 
حرارية 271.15 كلفن (-2م)ء وإذا ما تم القاء بلورات ثلج صغيرة في هذا 
النظام فأن السائل فائق التبريد سيتجمد وينخفض ضغطه البخاري إلى حد 
المنحنى 14 (يتحول من الحالة الأقل استقراراً إلى الحالة الاكثر استقراراً). في 
عملية التريد الخارق Super cooling Process‏ يتم تبريد الماء إلى درجة حرارة 
تصل إلى 9.4 كلفن بدون آن يتجمد. اكتشفت هذه العملية لأول مرة من قبل 


الفحبل الناهةت اترانان الأطوار 
Ea‏ 


العا فهرنهايت (1686 -1736) وذلك عام 1724. 
امنحنی 1٥‏ يشل منحنى اتزان صلب- سائل ويوضح كيفية تغبر نقطة 
ازصهار الصلب بتغير الضغط. إن ميل هذا المنحنى سالباً في نظام الماء وهذا 
يوضح بان نقطة الانصهار للثلج تدخفض بزيادة الضغط وهذا ما تفسره حقيقة 
إن الماء السائل يشغل حجماً أقل من الثلج الصلب. أن مشل هذه الحالة غير 
اف اة لوان الأخحرى وتعد شاذه وهنالك القليل من المواد لكي يكون 
ميل المنحنى ۲٥‏ فيها سالباً مثل البزموث والكاليوم. 
عند امثداد المستقيم ٣٣‏ إلى الأعلى وعند الضغوط العالية چا كرت 
الثلج بشکال بلورية ختلفة وتسمى بظاهرة الأشكال إا٠iعدsة Polymorphism‏ 
(وهي مشتقه من الكلمة الاغريقية حيث أن إهآاه٣‏ تعني Morphism gy se‏ 
تعني شكل وبذلك فأن الكلمة تعني عدة آشكال). تتكون عند الضغوط العالية 
ستة أنواع من الثلج حيث يتكونان النوع الأول عند 218.3 جو في حين أن النوع 
الثاني والثالث یتکون عند ضغط آعلى من 2000 جو والشکل البلوري الرابع 
للثلج يتكون عند ضغط ما ين 3000- أكثر من 6000 جو والشكل الخامس 
يتكون عند ضغط أعلى من ذلك. متاز هذه الأنواع من الثلج بدرجة انصهارها 
العالية حيث أن درجة انصهار الثلح من النوع اللا دي دا 
کلفن ولکنه لا یتواجد إلا عند ضغط عال جداً (أكثر من 8000 2 
8 7 منجنى الأطوار لنظام ثاني اوكسيد الكاربون 
Phase Diagram for Carbon Dioxide system‏ 
عندما نتفحص الشكل 6-8 الذي يفل رسم الطور لثاني أوكسيد 
الكاربون بصورة دقيقة نلاحظ اختلافا واضحا بينه وبين الشكل 5-8 ونقاط 


الاختلاف هي : 


الفصل الاين أذانان الأطوار 


رسم الطور لنظام (ثلج- ماء- بخار) حيث أنها تكون في ضغط 5.11 جو 
ودرجة حرارة 216.16 كلفن وهذا يعني أن ثاني وكسيد الكاربون الصلب 
يتحول مباشرة إلى الحالة الغازية دون المرور بالالة السائلة (يتسامى)» وني 
حالة واحدة فقط يمكنة المرور بالحالة السائلة الا وهي» عندما يكون الضغط 
اکر س 815 جر 

2- المنحنى الذي يكون فيه الطور الصلب مع الطور السائل في حالة 
اتزان )1٥(‏ ييل نحو اليمين أي أن ميل المنحنى موجباأًء وهذايعنى أن 
الزيادة في الضغط ترفع درجة انصهار ثاني وكسيد الكاربون الصلب. ` 
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شكل 6-8 خطط الأطوار لنظام ثاني أوكسيد الكاربون 


.8 منجنى الأطوار لنظام الهيليوم : 


Phases diagram of helium dioxide system 


الشكل 7-8 ينل مخطط الأطوار لنظام الميليوم. يلاحظ أن اميليرم 
يتصرف بصورة غير اعتيادية حتى عند درجات ا ا جد ای 
يط الأ طوار همذا النظام بالآتي: 


ا آلا هراج د الطرن الاي واأطور القازى ى طا اترات إطادةا. 


2- للهيليوم النقي منحنی اتزان ما بين طورين سائلين (سائل - سائل) ویسمی 
هذا الخط بخط 2 (عمنا ملطاصه1) وآن الميليوم )]1e-1(‏ پتصرف کسائل 
اعتيادي. 


3- السائل الآخر وهو هيليوم )٥-11(‏ ويسمى السائل الخارق - 01٤۲‏ 
4ا ويسمى كذلك لأنه ينساب بدون لزوجة. 


4- هنالك شكلان بلوريان من صلب الفميليوم وهي الربط الغلف 
السداسي closed packing‏ اHexagona‏ ویر مز له بالرمز )۲1٥P(‏ والشکل 
البلوري الآخر هر المكعب مركزي الجسم Body — centered cubic‏ 
ویرمز له بالرمز (ءء5) 


الفمل الئامن 


انزانان الأطوار 
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شكل 7-8 رسم الطور للهليوم 
9-8 أفاcعدة‏ اںطوlر Phase Rule‏ 


اكتشفت معادلة قاعدة الأطوار أول مرة من قبل العام ويلارد كيبس في 
عام 1878ء ونظرأ لنشرها في مجلة غير مشهورة فقد بقيت هذه المعادلة قيد 
الاك حوالی عشرین لله ااك اهكه المعادلة تعطى العلاقات بين علد درجات 


القعيل الثاهت ادرانان لوار 


الحرية (F) Degree of Freedom‏ لنظام بحتوي على مجموعة متزنة من المكونات 
ga (C) Components‏ عدد أطوار sءیه۴1‏ (۴) الموجودة في النظام. 

تنص قاعدة الأطوار Phases rule‏ على أن: 

(عدد درجات الحرية Number of freedom (F)‏ وعدد الأطوار (?) 
Number of Phase«‏ وعدد المکونات Number of components (C)‏ 
نظام موجود في حالة اتزان تام ترتبط فيما بينها بالعلاقة الآثية): 

F=(—P+2 و‎ 

ولاجل الإيضاح لابد من القيام بتعريف بعض التعابير التي ورد ذكرها 

قبل الدخحول في تفصيلات هذه القاعدة. 


1-9-8 عدد درجات الحريڈ : Degree of Freedom‏ 
لقد ذكرنا في الفصول السابقة بان هنالك نوعين من الخصائص يكن 
بواسطتها وصف الطور في النظام (آي نظام) وأحدى هذه الخصائص تسمی 
با لخصائص الشاملة )Extensive Prہpe ٤1 es(‏ وهذا النوع من الخصائص يعتمد 
على كمية الطور مثل وزن الطور وحجمه» ما النوع الثاني من الخصائص 
فیسمی بالخصائص المكثفة أو المركزة lag (Intensive Properties)‏ النوع 2 
الخصائص لا يعتمد على كمية الطور وتكون قيمة الخاصية متساوية سواء للطور 
بكامله أو لاي جزء منه مثل الكثافة ودرجة الحرارة ومعامل الانكسار» وهذا 
النوع الاخير هو الذي يهمنا عند توضيح درجات الحرية حیث آن عدد درجات 
الحرية يعني عدد المتغبرات المكثفة التي يمكنها اختيارها بصورة مستقلة لكي 
نتمكن بوساطتها تعريف النظام تعريفا كاملا و من ثم تصبح قيم المتغيرات 
المكففة الاخرى ثابتةء فمثلا بامكاننا تحديد حالة نظام يتكون من سائل الماء فق ط 
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الفصبل اناهن اتزانان الأطوا 


) 


کے 


عند قيم محددة لدرجة حرارة الماء وضغطه لانه في درجة حرارة وضغط معينن 
سوف تكون لسائل الماء قيم ثابتة لخصائصه المركزة مثل الشد السطحي ومعامل 
ا کار واکان او سے غر ا اکان وف آل وضفا افا ةد 
نحدد اية خاصيتين من الخواص المكثفة لسائل الماء. 

نستنتح من ذلك أن عدد درجات الحرية للنظام المتزن يعني آقل عدد من 
المتغيرات المكثفة التي يمكن تغييرها بصورة مستقلة دون أن محصل تغير في عدد 
أطوار هذا النظام. 


2-9-8 مدد اkگوliڌ‏ : Number of Component‏ 
يمکن تعريف عدد المكونات بانه اقل عدد من المواد الكيميائية القابلة 
للتغير بصورة مستقلة والموجودة في أطوار النظام المختلفة. فمثلاً في نظام السائل 
ونخاره والذي يوجد فيه طوران هما الطور السائل والطور البخاري فان هذا 
النظام يحتوي على مکون واحد بینما في حالة نظام المحلول الذي يحتوي على 
مذاب وجار المذيب فان النظام له طوران وكذلك مكونان وهنالك معادلة يكن 

بواسطتها حساب عدد المكونات وهي : 
TENET 8-4‏ 


حيث N‏ ثل العدد الكلي للمواد الكيمياوية الموجودة في النظام و۸ تمشل 
عدد التوازنات الكيماوية والنسب المتكافئة بين بعض الاصناف التركيبية في 
النظام اما في حالة الحاليل الايونية فان المعادلة 4-8 ستحور إلى الشكل الاتي: 
8-5 = = ا e‏ 


> ى 


اأقمدل الناهت انزانات الإطوار 
EEC‏ 
Phases numbers :رlوطالا‎ ue 3-9-8‏ 


لتقد تطرقنا في مقدمة هذا الفصل إلى تعريف الطور وأوضحنا بآنه يشل 
ذلك الجزء من النظطام النجانس فيزيائياً وكيميائياً في كل جزء من أجزائهء 
وتفصله عن الأطوار الأخرى حدود واضحة ومتميزة سميت جدود الطور 
la .Phase boundaries‏ وجود قطعة من الثلجح في قدح من الماء تكون معام 
القطعة واضحة وكذلك حدودها التى تفصلها عن الماء وهي تشل الطور الصلب 
الذي توجد لديه حدود تفصله عن الطور السائل. 

يوصف النظام بأنه متجانس 1ءاورء H0 0e” 0us‏ إذا كان النظام 
يتكون من طور واحد فقط آما النظام الذي يتكون من أكثر من نظام فيسمى 
نظام غر متجانس .Heterogeneous system‏ ولتوضیح كيفية التعرف وبصورة 
صحيحة على عدد الأطوار دعنا نتفحص الأمثلة التوضيحية الأتية: 

-١‏ الثلج يمثل طوراً واحداً إذا كان على شكل قطع صغيرة او كبيرة» ولكن في 
حالة وجود عدد من الأشكال البلورية المختلفة من الثلج لا يكن عدها 
طوراً واحداً ولکن کل شکل بلوري منها يمثل طوراً واحداً. 

2- وجود ملح الطعام في الماء يمثل طوراً واحداً متجانساً بالرغم من احتوائه 
على آيون الصوديوم وايون الكلور والماء. 

3- وجود خليط من الغازات تامة الامتزاج تعد طوراً غازياً واحداً. 

4- خليط السوائل تامة الامتزاج يعد طوراً واحداً. 


5- خليط السوائل عدية الامتزاج تكون أكثر من طور وعدد الأطوار فبها 
يساوي علد الحدود الفاصلة ین الأطوار زائد واحد. 


6- الحاليل المحجانسة للمواد الصابة المختلفة تكون طوراً واحدأ بغض النظر 


الفصل التاهن اتزانان الإطوار 


7- كل شكل بلوري خاص من المواد الصلبة ويشكل طوراً واحداً في حالة 
تشابه التركيب الكيميائي أو اختلافه» فمثلا كل صورة بلورية من صور 
الكبريت تكون طوراأً مستقلاً عن الشكل البلوري الآخر. 

إن عملية تحديد عدد المكونات يتطلب معرفة عدد الأنواع الكيميائية (عدد 
المركبات الكيميائية) الموجودة في النظام وهو في حالة الإتزان أولاً ثم بعدها بحب 
معرفة عدد المعادلات الكيميائية التي تربط بين هذه المكونات وكذلك يتطلب 
معرفة العلاقة بين تراكيز المكونات الكيميائية. لغرض التعرف على كيفية حساب 

ذلك دعنا نتفحص الأمثلة الآتية: 

أ- عند إذابة ملح الطعام في الماء تكون لدينا أربعة مركبات كيميائية وهي: 

HO, NaCl, Na’, CI 
تر جد شالك حالة اتران ما سن كمية 6ة افك وكذلك عد‎ 
١×2 الأيونات المتكونة من × ,-ا٤ وهنالك توازن آخر وهو أن عدد أيونات‎ 
وبذلك فإن العدد الكلي للمكونات في‎ °١ يجب أن يساوي دائماً عدد أيونات‎ 

هذا النظام يساوي : 

4 > 8-6 

هنالك رأي علمي يقول بأن الماء الموجود في هذا النظام يمكن أن يكون 
ایونات امیدرونيوم (0) وكذلك آیونات الميدروكسيل )0۳١(‏ لكن بالطريقة 
نفسها يمكن اختزال عدد اثنين منها لأن هنالك اتزاناً ما بين تفكك جزيئات الماء 

وتكوينها هذين المركبين الكيميائين وكذلك هنالك تساوي فيما بين تركيزهما: 

[HO*] = [OH] 8-7 


a 


انحل اتات اتزانان الأطبوار 


وبذلك فإن إضافة العدد اثنين نتيجة لوجود 10 و 0۴1 في النظام يحتم 

تر ال اثنين كذلك وبذلك تكون النتيجة النهائية صفرا. 

ب- عند خلط كميات من غازات لا تتفاعل مع بعضها البعض مغل اليليرم 
والميدروجين والاركون» فإن هذا الخليط يكون بجحالة اتزان دائمأً بغض النظر 
عن ترکیز أي مکون من مکونات هذا النظام لذا فأن العدد للمكونات لي 
هذا النظام يساوي ثلائة. 

ج- عند خاط كمية من الغازات مع بعضها البعض وكانت هذه الخازات 
تتفاعل مع بعضها البعض مثل خلط كمية مع غاز الميدروجين وغاز اليود 
وغاز يوديد الميدروجين. إن هذا النظام يحتوي على ثلاثة مركبات كيميائية 
وهي ر1 ودا و111» ولكن هذه المركبات ترتبط فيما بينها با لمعادلة الكيميائية 
الأتة: 

Hag) + Hg) * 2H1) 8-8 


وهذا يعني أن ثابت الإتزان × يساوي : 


e NE 2 

[Bell] E 
[H2] = [lz] 8-10 
(= 3-1-1 =1 8-11 


د ف الظامين المترازتن اتن 


anno 


القصل الان انان الأطوار 
NH, Cl4cs) & HCl) + NH3 8-2‏ 
CaÛ) 4 CO2) 8 > 13‏ ڪ CaLO03)‏ 


يعبر عن ثابت الإتزان للتفاعل الأول المعادلة 12-8 كما يأتي: 
K = [NH,;][HCI] 14‏ 
كما آن المکونین N8:‏ وا٣3‏ متساویان بالترکیز: 
[NH;] = [HCI] 8-15‏ 
وبذلك فان العدد الكلي للمكونات يساوي: 
16 ¬ 8 آل ا |١ E‏ 
أما النظام المذكور بالمعادلة الثانية المعادلة 13-8ء فان ثابت الإتزان يعبر عنه 
el‏ 
K = [CO»| 7‏ 
لا يمكن مذا النظام أن يعامل مشل معاملة النظام الأول ( نظام كلوريد 
الأمونيوم) لأنه بالرغم من أن عدد مولات ٥0‏ يساوي عدد مولات د0٥‏ 
ولكن تركزهماغر متساو» وبذلك فان العدد الكلي لكونات هذا 
النظام يساوي : 
C=3—-1=2 8 — 18‏ 
8- 10 اشتقاق فاعدة ال¦طور; Derivation the Phase rule‏ 
لقد عرفنا عدد درجات الحرية ۴ بأنها أقل عدد من المتغبرات المركزة 
(المكثفة) التي يمكن تغيرها بصورة مستقلة دون أن محصل تغير درجات الحرية 


الفحيا اناهن اترانات اوا 


اوي الجموع الكلي للمتغيرات المستقلة ينقص منه عدد المتغيرات العرفة 
[لنظام (عدد معادلات الإتزان الق تربط المتغبرات المستقلة). 


دا افترضنا وجود نظام بمکون واحد وله طوران» فعند بوت درجة 
سه رالتهط نان ابيد إلكياني ارين سار 


assesses 8-19‏ .=== 
وبذلك سيكون لدينا معادلات متشابهة للمعادلة 20-8 لكل مكون من 
الكونات الموجودة في النظام وهذا يعني بآن المعادلات الآتية ستمثل الجهد 
| الكيميائي لنظام يتكون من عدد ٣‏ من المكونات: 


8 ۲ : 
HM =U =U =... U 
Mu =p = =... U, 
e I U, 8-20 
ie =U <R ml i 8 - 21 


إن وجود عدد ٥‏ من المکونات یعنی باننا هكن أن نتعرف على تركيب 
النظام بصورة تامة بواسطة )٥-1(‏ من التركيز إذا كان التعبير عن هذه التراكيز 
بوساطة الكسر المولي أو النسبة الوزنية وذلك لأن التركيز الأخر المتبقي يمكن 


التعرف عليه بصورة تلقائية عند معرفة البقية حيث أن: 


E Th E RR 7= 8-22 


القصبل اناهن اتزانات الأطوار 


وإذا کان النظام مکون من ۶ من الأطوار فيجب أن يكون تعبير التركيز 
يساوي [(۴)0-1]» إذا اضفنا تعبيرين آخرين وهما درجة الحرارة والضغط فان 
العدد الكلي للمتغيرات سيصبح [2 + (۲)۳-1]. وبالعودة للمعادلة 21-8 فاننا 
حتاج إلى (۶-1) من المعادلات لوصف حالة النظام» فلو كان لدينا طوران لكون 
واحد في حالة اتزان فلا توجد سوى علاقة اتزان واحدة فقط بينهما وإذا كان 
لدينا عدد 2 من المكونات فأن العدد الكلي لمعادلات الإتزان سيساوي 
[(۴)۳-1] وبذلك فان عدد درجات الحرية ۴ سيساوي: 


K = [P(C—-1) +2] — [C(P — 1] 8 23 
وبذلك فان:‎ 
1T =(—P+2 8 — 24 


1-8 تطبيقات فاعدة اأطgر: Applications of Phase rule‏ 
إن وصف نظام يتكون من غاز نقي يتطلب تحديد متغيرين وهما درجة 
الحرارة والضغط أو درجة الحرارة والتركيز أو الضغط والتركيز ومن تحديد 
المتغرين يمكن حساب المتغير الآخر من معادلة الحالة» وهذا يعني E‏ 
ا ی 

بآنها تساوي اڻنين: 
F=(C(—P+2=1—-1+2 =2 GS‏ 
ويسمى مثل هذا النظام بنظام ثنائي llتفر .Bivariant system‏ 
ذا کان لدينا نظام ذي مكون واحد وبطورين وججالة اتزان (اتزان طور 
سائل مع طور البخار) فهنالك حاجة إلى تحديد متغير واحدأ فقط لوصف النظام 
مثل درجة الحرارة أو الضغط وذلك لأن تحديد أحد المتغيرين بجعل من تحديد 


اافدبل لاحت اذرانات الإطوار 


امغر الثاني تلقائيا وذلك لوجود ضغط ذو كمية محدودة مقابل كل درجة 
حرارية» وهذا يعني بان عدد درجات الحرية يساوي واحد. عند تطبيق قاعدة 
الطور على مثل هذا النظام يعطي قيمة ۳ وتساوي واحد: 
FESPA j-9 8-26‏ 
ويسمى مثل هذا النظام بنظام أحادي kilخıر univariant system‏ 
عند النقطة الثلاثية لنظام يتكون من مكون واحد فهذا يعي وجود ثلاثة 
أطوار في حالة اتزان» وبهذه الحالة لا بمكن تغيبر أي متغير وإذا ما م ذلك فان 
اة اران ين الأطوار الثلاثة ستختفي ويختفي معها أحد الأطوار. هذا 
يعني ان عدد درجات الحرية يساوي صفراً عند تطبيق قاعدة الطور نری بان ۴ 
تساوي صفر. 
F=(-P+2=1-3+2 =0 7‏ 
ويسمى مثل هذا النظام بالنظام غر lقتغıر Invariant system‏ 
| نستنتج من الأمثلة أعلاه بانه كلما زاد عدد الأطوار في النظام كلما فل 
| عدد درجات الحرية كما نستنتج بان عدد درجات الحرية للنظام ذي المكون 
الواحد یتراوح ما بین صفر وائنتین. 
الحدول 1-8يثل عدد المكونات والقيمة الصغرى والقيمة العظمى لعدد 
الأطوار وعدد درجات الحرية. 


الفصل الناهن 


ناتان الأطوار 


جدول 1-8 العلاقة بين عدد المكونات وعدد الأطوار وعدد درجات المرية 


القيمة الصغرى 
لعدد الأطوار ون۴ 


ازرانان وار 


اإفمال انات 


أمثلة الفصل الثامن 
هال 1-8: احسب الجهد الكيميائي للثلج وللماء السائل عند زيادة الضغط من 
¡ بار الى 2 بار عند صفر درجة مئوية. كثافة الثلج والماء السائل تحت نفس 


الظطظروف تساوي0.917 و 0.999 غم سم . 
MAP‏ 


Aus 
p 
3 3 
AM 1 x0 =1.97J mol 
3 3 
ee 810 1<0 = [ .80[ mol 


مغال 2-8: احسب رياضياً مقدار تأثبر الضغط على درجة غليان السائل. 
AV > Ve) 5 Vr E nce)‏ 
وبتطبيتق قاعدة تورتون (كما سیتم توضیحها في الفصول القادمة 


dP 85 


= =3.48<10° PK" 
dT 244x1073 
—=0.0348 atnmK 7 


Katm 
dP 
لذا فان الزيادة باأضغط بمقدار 0.1 جو نتوقع ارتفاع درجۀ الغليان بمقدار‎ 


E E OS 


لفحل الثاسه اترانان الأطوار 
مثال 3-8: اذا ما تعرضت پد الاش للاحتراق اء مغلى بدرجة حرارة 
الحالتین تسبب حرقاً اکر؟ ولاذا؟. 
الاحتراق ببخار الماء عند 100م يكون اكبر لان تحول بخار الماء الى 
سائل بالدرجة الحرارية نفسها يعطي حرارة قدرها 40.7 كيلو جول مول-'. 
مثال 4-8: المخطط الآتى يمثل منحنى الاطوار للمادة ×: 


C D 


Hٌ? 


Ss‏ الحرارة 


ماهھی الاطوار الموجودة في النقاط ۸ و٤‏ و۴ و و8. 


ا 
اترانان الأطوار 


الفصل الناهه 
ج- حدد انحن الذي يفصل بين طوري الصلب والخاز. 
د- ماذا بحصل لو تم رفع درجة الحرارة وبثبوت الضغط ني النقطة ۸. 
آ- ۸: صلب» ۴: صلب ۴: سائل+ غاز» 8: سائل› 8: صلب+ 
سائل + غاز. 
ب- النقطة الحرجة هي 0 والنقطة الثلاثية هي 8. 
Ea‏ ا لمنحني BG‏ 
د- المادة الصلبة تنصهر اولاً ثم تتبخر بعد ذلك. 
مال 5-8 ضغوط التسامي للكلور الصلب ني درجات ختلفة هي كما يأڻي 
2 باسکال في 112م 
5 پاسکال في 126.5 م 
والضغوط البخارية للكلور السائل ي درجات حرارية مختلفة كما يآتي: 
0 باسکال في 110م 
0 باسکال في 80م 
احسب ما ياتي: 
1- انثالبية التسامي 
2- انفالبية التبخر 
3- انثالبية الانصهار 


4- درجه الحرارة علد النقطة الثلائة 


الفميل التاهن ادرانان الاأطوار 


من المعلوم ان علافة الانثالي بدرجة الحرارة والضغط هي كما ياتي: 


RT 1T P 
Re. A 
TT PFP 
ك لحساب حرارة ضار۸‎ 
RT 7T P 
AH, =2.3 pg 
) ا‎ 1 
_ 2.303 ×8.314 x×161.15×> 5 ۵ E> 
14.5 8 


k J mol `‏ 3104- 
وذلك فان حرارة التسامي= 4.31 کیلو جول مول" 
2- يكن حساب حرارة التبخر ۸۸1 كما ياي : 


_ 2.303x8.314x173.15x193.15  _ 0 
س‎ 20 5 1590 


کیلو جول مول ' 22.1= 
3- کن حساب حرارة الانصهار بعد إن عرفنا حرارة التسامي وحرارة 


AH 


AH ,, =AH,,, ¬ AF 
8 SH vap 
11 09 کا چ‎ 
في حالة الصلابة:‎ -4 


ا د E‏ 2 
T‏ 173.15( 8.314 ا 


= 0 Eel 
T 


ر٠۷‎ 


ا اتزانات الاطوار 


DEE 


وني حالة السيولة 


2.303 log P = 2.303 log 0 ٣ ا‎ 
e 8.314 (173.15 7T 


0 
1T 


29.300 - 1 3 ر‎ 
1T 1T 


ومن العلاقة اعلاه يمكن إيجاد: 
T=107.1 ° K=—103 °C‏ 
أي ان درجة الحرارة عند النقطة الثلاثية تساوي- 103م 
مال 6-8: اذا علمت بان الضغط البخاري لثاني اوكسيد الكاربون في حالة 
DI SDN E E‏ 


1360 


log (P4 )=11.986 - 


solid 


log ۳ Pa) = 7-884 


احسب درجة الحرارة والضغط عند النقطة الو 
عند النقطة الثلاثية يكون الضغط البخاري لالة الصلابة مساوي للضغط 
اا ا 
م 


(solid ) (liquid ) 


الفحيل الاه انانان اطا 
ويذلك وہاستخدام المعاد لات اعلا نحصل فا 


o o 


(t.p) (tıp) 
حيث ان »1 نمثل درجة الحرارة عند النقطة الثلائية.‎ 
e, <I 
وبذلك فان درجة الحرارة في النقطة الثلائية = 215-3 كلفن‎ 


log (P,.,)--1.96 ا‎ 


حبٹث ان Pees‏ يمل اأضخط علد إلنقطة الثلاثية فلذلك . 
5 
P,,) = 4.70 x10 pa‏ 

من النتيجة نلاحظ ان الضغط عند النقطة الثلائية هو اكر من 1جو 
(1.33 × 10 باسکال) لان د oS‏ الكاربون ن ان يکون ا ٤‏ 
الضغط الحوي الاعتيادي. 

والنتروجين والامونيا. 
تكون حالة التوازن في هذا النظام كما ياتي: 


ZNH, <<N,  +3H 


2)g8(‏ (ع) 2 (۾)3 


وفق ذلك فان × يساوي 3 و۸ يساوي [» وعليه: 


الفمدل اللات آتزانات اطوار 
أي ان عدد المكونات يكون 2 وبذلك يمكن ان يحضر هذا النظام بوجود 
غاز الامونيا واي من الغازين الاخرين اما اذا كانت النسبة مابين ۴ و١‏ هي 1:3 
C(=N=—R‏ 
1= 2-—3 = 
مثال 8-8: احسب عدد المكونات لنظام يحتوي على غازي کلورید اهيدروجین 
والامونيا وعلى كلوريد الامونيا الصلب. 
NE ly SANT, FE‏ 
ولوجود توازن واحد فان ۸ -1 وعلیه فان: 
C(C=N=—R‏ 
2= 1-—3=() 
إن عدد المكونات يساوي 2 اما في حالة احتفاظ النظام بنسبة 1اك اریز 
| غازي الامونيا وکلوريد اميدروجين ففي هذه الحالة تکون ۸ تساوي 2 وعدد 
المكونات سيكون مساويا لواحد. 
مثال 9-8: ماهو اكبر عدد من الاطوار الى يكن ان توجد في حالة توازن في 
درجهۀ حرارة وضغط ثابتين. 
آً- نظام ذو مکون واحد 


ب- نظام ذو مکونین 


a  . 


الفصبل الان انانان الأطوار 


ج- نظام ذو ثلاثة مکونات 
| 


F=(—-P+2 
0 =1-P+2 
P50 

ا 
JUS HP‏ 
P= 4‏ 

6 
0 =3-P+2Z 
P= 

مثال 10-8: 


آ- محلول مشبع من كبريتات الصوديوم (.۸,50) مع وجود زيادة من الملح 
يغلي في وعاء مغلق. احسب عدد الأطوار وعدد المكونات الموجودة فيه. ما 
هو عدد درجات الحرية؟ 

ب- في حالة كون الحلول المذكور غير مشبع احسب الأطوار وعدد المكونات 
وعدد درجات الحرية وعرفها. 

إا ان عدد المكونات =2 


HO و‎ Na.SO, وهما:‎ 


اما عدد الاطوار فيساوي 3 وهي : 


o - 


الفميل الاه اترانات الإطوار 
املح الصلب» الحلول السائل» والبخار وذلك لان الحلول في حالة غليان 
وني وعاء مغلق. 
پمکن حساب عدد درجات الحرية حسب المعادلة: 
F=(€(—-P+2‏ 
2+- 2-3 = 
1= 


وني هذه الحالة يتم تغير الضغط فيجب أيضا تغير درجة اة وذلنك 
زلحفاظ على غليان الحلول والعكس صحيح أيضا. 
ب- ان عدد المكونات = 2 

HO gy NaSO, :lay 

اما عدد الاطوار فيساوي 2 وهما: 

- الحلول السائل والبخار. 


- اما عدد درجات الحرية 
P=2—-2+2‏ 
2= 


وني هذه الحالة يمكن ان يتم تغير كمية الملح المذاب والضغط مع تغير 
مناسب في درجة الحرارة لكي نحافظ على الخليان. 


